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contaminants  generally  known  as  of  “emerging  concern”  (CECs).  The  harmfulness  of  CECs, 
even at small concentrations as well as, property of bioaccumulation and persistence, makes 
them  extremely  dangerous  for  the  human  health.  The  scientific  community  is  constantly 
researching about novel treatments able to achieve the removal of these contaminants.  
Advanced Oxidation Processes  (AOPs)  are  considered one of  the most useful  treatments  to 
achieve  CECs  degradation.  Among  the  AOPs,  Fenton  and  photo‐Fenton  processes  are 
particularly powerful, cheap and easily managed. Nevertheless, some setting requirements of 
Fenton processes have limited their application at industrial scale. One of the most important 




to  improve  the  applicability  in  wastewater  treatment.  These  modifications  are  essentially 
focused on the possibility to perform the treatment at circumneutral pH  (Fenton and photo‐
Fenton  like  processes).  Fenton  like  processes  can  be  carried  out  in  heterogeneous  or 
homogeneous way according to the phase of the catalyst into the solution.  
In  this  study was  firstly  confirmed  the  suitability  of  Fenton  based  processes  in  recalcitrant 
compounds  removal.  Fenton,  UV‐A  photo‐Fenton  and  UV‐C  photo‐Fenton  were,  in  fact, 
applied for atrazine removal from secondary effluent (SE) of municipal wastewater treatment 
plant  (MWWTP). UV‐A and UV‐C photo‐Fenton allowed  remove 50% and 100% of  the  initial 
atrazine content respectively.  
The main objective of  this  thesis was  then  the  assessment of photo‐Fenton’s  suitability  for 
recalcitrant  contaminant  at  circumneutral  pH.  Thus,  homogeneous  photo‐Fenton  like  at 
neutral  pH  was  applied  for  sulfamethoxazole  (SMX)  removal.  In  order  to  avoid  iron 




acid),  their  catalytic  activity  was  evaluated  when  employed  in  photo‐Fenton  like  for  SMX 
removal. The highest SMX percentage removal, together with  the minimum chelating agents 
required  and  the  better  property  of  biodegradability  and  low  toxicity,  demonstrated  the 
suitability of NTA for the purpose.  
A further study on the stability of the chelates under reaction was carried out. The operating 
conditions  adopted  for  the  treatment  significantly  influence  the  stability  of  the  chelate 
solution. Thus,  in order  to proper control the parameter set up the behavior of chelates has 
been  study under  thermal, oxidative and photochemical  stress.  It was demonstrated as  the 
temperature  control can  represent an  interesting  tool  to extend  the chelates  lifetime under 












of  process,  when  acting  as  radicals  scavengers,  reduced  the  amount  available  for  SMX 
oxidation.    Iron chelate dosage was performed  in order  to  limit  the  interference due  to  the 
water  composition  but  in  the  conditions  adopted,  this  strategy  did  not  succeed.  Other 
strategies were then adopted to promote SMX removal. Between them, Mn2+ mediated photo‐
Fenton  like  showed  somehow possibility  for  improvement. Highest  removal  rate was  in  fact 
exhibited  in  the  first minutes  of  reaction when  adding Mn2+  to  the  solution  in  ratio molar 
Mn:Fe 0.5:1. 
Finally, the conclusive study of the thesis regarded the assessment of the Br‐ presence on the 
efficiency  achievable  in  recalcitrant  compounds  removal  when  applying  UV/PS/Fe2+  for 
removal of benzophenone‐4 (BZ4), nitrobenzene (NB), nitrobenzoic acid (NBA), atrazine (ATZ) 
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in urban areas had access  to  improved  sanitation, as opposed  to only 28%  in  rural ones.  In 











the  disparities  between  urban  and  rural  areas,  there  are  often  also  striking  differences  in 
access within towns and cities. People  living  in  low‐income,  informal or  illegal settlements or 
on  the outskirts of cities or small  towns are  less  likely  to have access  to an  improved water 
supply or better sanitation (Figure 1, (WHO/UNICEF 2014).  
Moreover, 884 million people still live without safe drinking water and 2.6 billion (two in five) 
do  not  have  adequate  sanitation.  Poor  sanitation  and  contaminated  water  are  linked  to 
transmission  of  diseases  such  as  cholera,  diarrhea,  dysentery,  hepatitis  A,  and  typhoid.  In 
addition,  inadequate  or  absent  water  and  sanitation  services  in  health  care  facilities  put 
already vulnerable patients at additional  risk of  infection and disease  (3.5 million people die 
prematurely each year from water‐related diseases) (World Water Council 2015).   




in  the  last  century,  and,  although  there  is  no  global water  scarcity  as  such,  an  increasing 
number  of  regions  are  chronically  short  of  water. Water  scarcity  is  both  a  natural  and  a 
human‐made phenomenon. There is enough freshwater on the planet for seven billion people 
but  it  is  distributed  unevenly  and  too  much  of  it  is  wasted,  polluted  and  unsustainably 
managed. Population  growth  and  accelerating  economies mean  greater demand  for  energy 



















al. 2010). However,  the complexity of  the affluent  to a wastewater  treatment plants, makes 
impossible the definition of an univocal scheme of treatment. Thus, sometimes a conventional 
process’  scheme  for water  treatment might not be proper  to  remove  the pollution  charge. 
Then the risk of contact of humans and  living beings with contaminated effluent might result 
increased.  In  other  words,  when  there  are  no  adequate  treatments  units,  wastewater 
treatment  plants  could  be  identified  as  a  major  source  of  these  compounds  to  the 
environment (Glassmeyer et al. 2005; Clara et al. 2005). To prevent this, a specific assessment 
of the influent quality should be done. Consequently, it could be necessary to provide WWTPs 
of  specific  treatments  able  to  degrade  recalcitrant  contaminant  that  can’t  be  removed  by 
conventional treatments, especially when reuse is aimed. 
The conventional WWTPs consist of two levels of treatment: preliminary and primary (physical 
and  chemical),  and  secondary  (biological)  treatment.  These  treatments  may  reduce: 
suspended  solids,  biodegradable  organics,  pathogenic  bacteria  and  nutrients.  Besides,  as 
sustainability  is promoted within  the water cycle,  the  functions of WWTPs also should be  to 
recover: water  resources  (reclaimed water), energy  (methane  from anaerobic digestion) and 
materials (biosolids and nutrients). This treated wastewater is usually discharge into the sea or 
rivers but not used  for  reuse purposes. Also a WWTP may get a  resource  from wastewater 
carrying  out  a  tertiary  treatment  on  the  treated  wastewater  which  can  be,  then,  reused 
(Meneses et al. 2010). 
The main  objective  of  wastewater  reclamation  and  reuse  projects  is  to  produce  water  of 
sufficient  quality  for  all  non‐potable  uses  (uses  that  do  not  require  drinking water  quality 
standards). Using  reclaimed water  for  these  applications would  save  significant  volumes  of 
freshwater  that would  otherwise  be wasted  (Iglesias  Esteban  and Ortega  de Miguel  2008; 
Meneses et al. 2010). Reclaimed water can replace freshwater in traditional practices such as 
agricultural  and  landscape  irrigation,  industrial  applications,  environmental  applications 
(surface  water  replenishment,  and  groundwater  recharge),  recreational  activities,  urban 
cleaning,  firefighting,  construction,  etc.  (Petala  et  al.  2006;  Yang  and  Abbaspour  2007; 
Meneses et al. 2010). 
Spain Royal Decree 1620/2007  is nowadays  the principal water reuse regulation  for Spain.  It 
established the  legal regime for the reuse of treated water,  including the basic conditions for 
reuse  of  treated water,  quality  standards  and  the  proceedings  for  initiatives  or  plans  from 
public authorities’ initiatives. It represented an important advance to standardize water reuse 
practices despite the large cost of implementation. It contributed to the consolidation of water 
reuse  inside  the  global  water  resources  management  (Iglesias  et  al.  2010).  Central  and 
autonomic governments have been doing noticeably efforts to spread the reuse of reclaimed 
water  for  the  last  two  decades.  These  initiatives  were  finally  recognized,  reunited  and 
organized  in  2009  under  a  nationwide  project  entitled:  “Plan  Nacional  de  Reutilización  de 
Aguas”. The objectives of the plan were both strategic and environmental. The main strategic 





potable  water  concessions  by  reclaimed  water  for  uses  where  feasible;  promote  good 
practices  of  reuse  of  reclaimed  water,  estimate  future  reusability,  etc.  As  environmental 
objectives, the plan envisaged the change from the traditional approach of "supply", founded 
on  the  basis  of  large  hydraulic  infrastructures,  to  new  strategies  of  water  resources  "on 
demand  management"  and  the  protection  of  inland  and  coastal  estuaries  ecosystems 
(Agriculture Ministry of Spain). The plan covered the entire Spanish territory and its application 
reached horizon until 2015. However, after  the  change of government  in  late 2011 and  the 










‐ Prevents  further  deterioration  and  protects  and  enhances  the  status  of  aquatic 
ecosystems.  







for  the purposes of  this Directive,  shall  assign  them  to  individual  river basin districts.  Small 
river basins may be combined with larger river basins or joined with neighboring small basins 
to  form  individual  river  basin  districts where  appropriate. Member  States  shall  ensure  the 
establishment of a register or registers of all areas  lying within each river basin district which 
have  been  designated  as  requiring  special  protection.  The  European  Parliament  and  the 




‐ Commission  Directive  2009/90/EC,  of  31  of  July  2009,  laying  down,  pursuant  to 
Directive 2000/60/EC of the European Parliament and of the Council, technical  







2008 on environmental quality  standards  in  the  field of water policy, amending and 
subsequently  repealing  Council  Directives  82/176/EEC,  83/513/EEC,  84/156/EEC, 
84/491/EEC,  86/280/EEC  and  amending  Directive  2000/60/EC  of  the  European 
Parliament and of the Council (European Commission, 2008).  
Concerning the Spanish legislation, as basic texts related to water could be cite:  
‐ Real  Decreto  Legislativo  1/2001,  de  20  de  Julio,  por  el  que  se  aprueba  el  texto 
refundido de la ley de aguas (in Spanish, Spanish Goverment, 2001).  
‐ Real Decreto  Legislativo  606/2003,  de  23  de Mayo,  por  el  que  se modifica  el  Real 
Decreto 849/1986, de 11 de abril, por el que se aprueba el Reglamento del Dominio 









materia  de  registro  de  aguas  y  criterios  de  valoración  de  daños  al  dominio  público 
hidráulico (in Spanish, Spanish Goverment, 2013a).  
1.3.2 Persistent organic pollutants and emerging contaminants regulations  






‐ 2006/507/EC:  Council  Decision  of  14  October  2004  concerning  the  conclusion,  on 
















Recommendations  and  regulations  have  been  purposed  for  the  Emerging  Contaminants 
Environmental Council of the States ‐Cross Media Committee (ECOS‐CMC) in cooperation with 
the  U.S.  Environmental  Protection  agency  (EPA)  Office  in  order  to  prevent  environmental 
contamination  due  to  these  chemicals  (ECOS  Green  Report  2010;  state  experiences  with 





treatment.  However,  not  all  polluting  agents  are  removed  through  standard  treatments 
(Ginebreda  et  al.  2010;  Teijon  et  al.  2010).  A  number  of  compounds  are  known  to  persist 
through WWTPs in an unaltered form having then been identified in municipal effluents and in 
receiving waters (Kolpin et al. 2002; Phillips et al. 2010). Between these persistent compounds 
is  the  emergent  polluting  agent  group,  constituted  by  chemicals  of  a  highly  diverse  origin, 
characterized by its high production and consumption entailing its continuous presence in the 
environment  (Ginebreda  et  al.  2010;  Teijon  et  al.  2010).  These  compounds  are  generally 













































































Although  risk  assessment  seems  to  indicate  that  trace  concentration  of  pharmaceuticals  in 
drinking water are very unlikely to pose risk to human health, the World Health Organization 
pointed out as knowledge gaps still exist in terms of assessing risks associated with long‐term 
exposure  to  low concentrations of pharmaceuticals and  the combined effects of mixtures of 
pharmaceuticals (World Health Organization (WHO)). 
A great diversity of trace pollutants can be found in treated effluents from urban waste‐water 




























































































Thus, when  there are no adequate  treatments units, wastewater  treatment plants  could be 
identified as a major source of these compounds to the environment (Glassmeyer et al. 2005; 
Clara  et  al.  2005)  and  specific  treatments  able  to  eliminate  CECs,  especially when  reuse  is 
aimed, might be provided. An  interesting alternative  is to  install a tertiary treatment. Among 
them,  advanced  oxidation  processes  (AOPs)  can  be  a  useful  option  to  remove  recalcitrant 
contaminants. 
1.4.1 Atrazine  
Atrazine  (2‐chloro‐4‐ethylamine‐6‐isopropylamino‐s‐triazine, ATZ)  has  been  the most widely 





groundwater and soil,  leading  to environmental problems  (Marchini et al. 1988; Bottoni and 
Funari 1992; Gfrerer et al. 2002; Ma et al. 2003; Gavrilescu 2005). The problem of atrazine 
contamination  of  surface  and  ground  water  are  often  results  from  agricultural  runoff. 
Nevertheless,  contamination  by  atrazine  is  also  due  to  point  sources  such  as  pesticide 
manufacturing  industry,  dumped  site  of  pesticide wastes,  etc.  (Kearney  and  Roberts  1998; 
Ghosh  and  Philip  2006).  Very  few  reports  are  available  on  the  occurrence  of  atrazine  in 
domestic  or  industrial  wastewater  probably  due  to  the  absence  of  regular  monitoring 
mechanisms for pesticides in wastewater. In addition, it’s common in the people to throw out 
the  unused  pesticide  and  allow  the  water  after  washing  pesticide  container,  into  existing 
sewer systems. Thus, atrazine can get mixed with domestic wastewater (Monteith et al. 1995; 
Ghosh and Philip 2006).  Indeed, atrazine  concentration was monitored  in  the effluent  from 
existing wastewater  treatment  plants  in  Switzerland  and  it was  found  that  in many  cases 
concentration was more  than  the  permissible  limit  (Gerecke  et  al.  2002; Ghosh  and  Philip 




et  al.  2009),  among  the  most  frequently  detected  antibiotics  in  the  aquatic  environment 
(Heberer 2002). The main use has been in the treatment of acute urinary tract infections. It has 





(Pneumocystis  carinii)  and  prophylactically  against  susceptible  meningococci.  Despite  its 
relatively  unfavourable  pattern  of  tissue  distribution,  it  is  the  sulfonamide most  commonly 
used around the world in combination with trimethoprim or pyrimethamine for the treatment 
of  various  systemic  infections.  The  combination  with  trimethoprim  is  used mainly  for  the 
treatment  of  urinary  tract  infections;  with  pyrimethamine,  it  is  used  in  the  treatment  of 
chloroquine‐resistant Plasmodium falciparum malaria (Schnitzer 1978; Gennaro 1995). SMX is 
slight  soluble  (0.5 g  L‐1) and hydrophilic  (octanol water partition  coefficient:  log Kow = 0.27). 
Due  to  its  poor metabolism  and  slow  degradation,  recently  the  persistence  of  SMX  in  the 
environment has been of great concern. Furthermore, this antibiotic  in the environment may 
cause  adverse  effects  to  the microbial  communities, hence  imposing  great  risk  to  the non‐
target  species  in  the  ecosystems  (Boxall  et  al. 2012; Bouki  et  al. 2013).  It  is well  known  to 
bioaccumulate up the food chain and trigger acute as well as chronic adverse effects (Göbel et 
al. 2005). Studies  from  scientific  literauture  indicate  that  simultaneous exposure  to multiple 
antibiotics could result  in the enhanced toxic effects (Park and Choi 2008). A general concern 





the  generation  of  hydroxyl  radicals  (OH∙)  in  sufficient  quantity  to  effect water  purification. 
Later, the AOP concept has been also extended to the oxidative processes with sulfate radicals 
(SO4∙‐). Thus, more in general, AOPs can be defined as all those chemical treatment procedures 
based on  the production of  very  reactive  species  (especially hydroxyl  radicals)  generated  in 







































Advanced oxidation involves  several steps schematized  in  the  figure  below  (Figure  3)  and 
explained as follows: 
1) Formation of strong oxidants (e.g. hydroxyl radicals). 
2) Reaction  of  these  oxidants  with  organic  compounds  in  the  water 
producing biodegradable intermediates. 




Some of  the  types of AOPs mentioned before  result more efficient depending on  the  target 
solution. The effectiveness of AOPs is in fact strongly dependent of some aspects such as: the 
composition and concentration load of the stream in question and the treatment aim itself.  
The  extent  of  pollution  removal  needed  influences  treatment  performance.  Thus,  coupling 
various  processes  can  be  sometimes  convenient  in  order  to  enhance  the  global  efficiency 































‐ Sequential  application  of  various  AOPs  to  treat effluents containing  a  mixture  of 
organics. This approach  is useful  for  treating effluents characterized by  the mixtures 
that present different levels of reactivity towards different AOPs (industrial effluents. 
‐ Application of  separation  treatment prior  to AOP treatment  to  transfer pollutants  to 




biological  treatment is  perhaps  less  costly  and more  environmentally  friendly  than 
other  destructive  treatments  and  that  complete  mineralization  by  AOPs  incurs 
excessive treatment costs. 
AOPs  can be  installed  at  different  stages of wastewater  (or  drinking  also)  treatment plants 
depending on influent composition and desired effluent quality. AOPs  can be  installed either 
as  tertiary  treatment after  the  biological  (secondary)  treatment  of wastewater,  or  as pre‐









the  strategies  to adopt  for  implementing  the  treatment  scheme,  such as  (Comninellis et al. 
2008): 
‐ If  the  wastewater  is  biodegradable,  a  biological  treatment  would  be  the  more 
convenient  (unless  discharge  limits  are  already  fulfilled  regarding  organic  carbon 
content, toxicity and other physicochemical parameters, which  is an unlikely case for 











toxicity  is  still high, AOP  treatment would help  in  reducing  the  toxicity. However,  in 
this  case,  subsequent  biological  treatment would  not  be  recommended  due  to  the 
little  metabolic  value  for  the  micro‐organisms  of  the  effluent.  Very  often  this 
wastewater  could  be  disposed  of  to  the  environment  or  sent  to  a  public  sewage 
treatment system for further polishing.  
‐ If the wastewater is not biodegradable, its TOC content and toxicity are low but other 








removal efficiency on  the  target compound would be reduced by defect of HO∙ available  for 
degradation (Hoigné 1998). 
The  most  important  parameters  that  can  influence  the  effectiveness  of  the  AOPs  are 
synthetized below: 
‐ Alkalinity: as already mentioned, the hydroxyl radical is nonselective and, thus, can be 
exhausted  by  the  presence  of  organic  or  inorganic  compounds  other  than  the 
contaminants  of  concern.  Both  carbonate  and  bicarbonate  will  scavenge  hydroxyl 
radicals  to  create  carbonate  radicals  (see  reaction below,  (Morel  and Hering 1993)) 
which,  in  turn,  react with other organic or  inorganic compounds present, albeit at a 
much slower rate (Hoigné and Bader 1976; Peyton et al. 1998).  
∙ 	→ ∙   (1) 
The  rate  constant  for  reactions  of  the  hydroxyl  radicals  with  carbonate  and 


















‐ TOC and NOM. TOC measurement  incorporates all organic compounds present  in the 
water, both dissolved organic carbon (DOC) and particulate organic carbon (POC) and 
include  naturally  occurring  compounds  and  anthropogenic  compounds  (e.g., 
pesticides, gasoline components, and chlorinated compounds). NOM, a subset of TOC, 
is  commonly  used  to  describe  large macromolecular  organic  compounds  present  in 
water  including  humic  substances,  proteins,  lipids,  carbohydrates,  fecal  pellets,  or 
biological debris  (Stumm and Morgan 2012). Though not highly  reactive, NOM often 
contains reactive  functional groups  (Hoigné 1998). Both TOC and NOM will scavenge 
hydroxyl  radicals  limiting  the  effectiveness  of  AOPs  (kNOM=1.9  x  10
4  to  1.3  x  105 
(mgL‐1)‐1s‐1,  (Peyton et al. 1998)). The effects of high concentrations of NOM may be 
mitigated by the addition of higher dosages of oxidant and longer reaction times.  
‐ Nitrates and Nitrites. Any constituent present  in the water  that adsorbs UV  light will 




‐ Phosphates and Sulfates. These compounds, with  the potential  to scavenge hydroxyl 
radicals, are commonly present in low concentrations in source waters. However, they 
are extremely  slow  in  reacting with HO∙,  and  their  scavenging  effect  can usually be 




penetration  of  the UV  radiation  into  the  source water.  Thus,  in  systems where UV 
irradiation  is  employed  for  the  dissociation  of  H2O2,  a  decrease  in  efficiency  as 
turbidity increases. 
1.6 Radical driven oxidation 
As  previously  described  AOPs  can  be  considered  as  all  those  procedures  based  on  the 
production of very reactive species such as highly reactive free radicals. The high effectiveness 
of  hydroxyl  radicals  (HO∙)  in  destroying  organic  chemicals  is  justifiable  by  their  nature  of 
reactive electrophiles (electron preferring) that react rapidly and nonselectively with nearly all 
electron‐rich organic compounds. They have an extremely high oxidation potential  (between 






















Once  generated,  the  hydroxyl  radicals  can  attack  organic  chemicals  by  radical  addition, 
hydrogen abstraction and electron transfer (SES 1994). The general reactions in which HO∙ are 




	 	→   (2) 
2. Hydrogen abstraction: This  reaction generates organic  radicals which by addition of 
molecular oxygen yield peroxide radicals. These  intermediates  initiate chain reactions 
of oxidative degradation, leading to carbon dioxide, water and inorganic salts: 
	 	→ 	 	   (3) 
	 	 →   (4) 
3. Electron transfer: 
	 	→   (5) 
The amount of radicals formed is the limiting factor for the process efficiency. Moreover, due 
to their no selectivity, there is a competition between compounds and the hydroxyl radicals. A 
wide  variation  of  background  substances  can  be  present  in  the  water  matrix.  These, 






























	 →   (6) 




continuous  wave  medium  pressure  mercury  vapor  lamps  (MP‐UV),  and  pulsed‐UV  (P‐UV) 








	 → 2   (8) 
The maximum absorbance of H2O2 is near 220 nm and its molar absorptivity at 253.7 nm is low 
(20 M−1 cm−1). Thus HO∙ radicals are formed per incident photon absorbed. The quantum yield 
of  hydroxyl  radical  formation  is  really  low  (ϕHO∙=0.5)  due  to  the  rapid  reconversions  of  the 
radicals  in the solution. This technique requires a relatively high dose of H2O2 or eventually a 
much  longer  UV‐exposure  time.  However,  too  high  concentration  of  H2O2  scavenges  the 






	 ∙  Φ= 0.5 at 253.7 nm  (De Laat et al. 1999)  (9) 
→ 	½      (10)
Propagation      








	 	 	 → 	 	   (k= 1.1 ‐ 3.7 M
‐1 s‐1 ) (Bielski et al. 1985)  (12)
	 	 	 → 	     (13)
Termination    
	 	 	→ 	 	   (k= 6.6 × 109 M‐1 s‐1) (Buxton et al. 1988)  (14)








‐ The  interference with UV  light penetration  in case of high turbidity of the effluent to 
be treated; 
‐ Less stoichiometric efficiency in HO∙ production than O3/UV process; 
‐ The  presence  of  interfering  compounds  (i.e.  nitrate)  can  compete  with  H2O2  for 
absorbing the light; 





Henry  J.H. Fenton who discovered  the high enhancement of HO∙ production employing  iron 
salts as catalyst of hydrogen peroxide decomposition (Fenton process). 
Until  now, more  than  1700  rate  constants  have  been  determined  for  reaction  of  Fenton 
oxidation  of  organic  and  inorganic  compounds  in  aqueous  solution.  Fenton  process  is 
considered  as  a  process  potentially  convenient  and  economic  due  to  the  generation  of 
oxidizing  species  for  the  degradation  of  several  compounds. Moreover,  the  cheapness  of 
hydrogen peroxide together with the harmless of potential residual on the environment make 
the application of H2O2 based processes particularly convenient. Additionally, the extra benefit 
due  to  the  enhanced  production  of  hydroxyl  radicals  when  employing  iron  species  (really 
cheap and not toxic as well) point more out these advantages. 






















	 → 	 ∙ (k = 76 M







→ 	½       (18) 
Propagation      
∙ 	 	 → ∙ 	   (k= 2.7 × 107 M‐1 s‐1) (Buxton et al. 1988)  (19)
∙ 	 → ∙ 	   (k= 1.1 ‐ 3.7 M‐1 s‐1 ) (Bielski et al. 1985)  (20)
Termination    
∙→   (k= 3.2 × 108 M‐1 s‐1) (Buxton et al. 1988)  (21)
∙→ 	   (k= 1.2 × 106 M‐1 s‐1) (Bielski et al. 1985)  (22)
∙ 	 	 → 	   (k= 1.3 × 106 M‐1 s‐1) (Bielski et al. 1985)  (23)
∙ 	 ∙	→ 	   (k= 6.6 × 109 M‐1 s‐1) (Buxton et al. 1988)  (24)
∙ 	 ∙	→ 	   (k= 5.2 × 109 M‐1 s‐1) (Buxton et al. 1988)  (25)







usually  optimum  for  Fenton  oxidations  (Arnold  et  al.  1995).  The  reaction  rate  of  the H2O2 
decomposition by means the catalytic effect of Fe2+ and Fe3+ is clearly lower in presence of the 
last one. The reduction of Fe3+ to Fe2+ (Eq. 17) is, then, the limiting step in the overall reaction 
(Pignatello  et  al.  2006).  Though,  the  superoxide/hydroperoxy  radicals  (HO2∙/O2∙
−)  plays  an 
important role  in  the redox cycle of  iron  in aqueous phase, the generation of hydroperoxide 










Hydroxyl  radical  attack  can  also  involve  hydrogen  atom  abstraction,  initiating  the  following 
radical chain oxidation (Walling 1975; Lipczynska‐Kochany et al. 1995):  
∙→ ∙  (27) 
∙ → 	 ∙  (28) 
∙ → ∙  (29) 
The organic  free  radicals, produced  in  the  first of  the  set  reaction, may  then be oxidized by 
Fe3+, reduced by Fe2+, or dimerized according to the following reactions (Tang 1997): 
∙ 	 → 		   (oxidation)  (30) 
∙ 	 → 		   (reduction)  (31) 
∙ 	 ∙→   (dimerization)  (32) 
The  competition  for  hydroxyl  radical  reaction  between  Fe2+,  Fe3+  and  organic  compounds 
represent a  limiting  factor  for  the oxidation of  these  last ones.  It appears clear,  then, as  the 
ratio between these three components need to be the proper to maximize the oxidation of the 
organic compounds (Neyens and Baeyens 2003). However, an  important  limitation of Fenton 





mineralization.  Particularly  noteworthy  is  the  formation  of  oxalic  acid,  a  poisonous  and 
persistent product of many degradation reactions. 











Even  though  Fenton  process  is  able  to  destroy  the  toxic  organic  compounds  in  a  relatively 








nm  (Faust and Hoigné 1990) and  the photolysis of H2O2 via  shorter wavelength  (λ<310 nm) 
ensures, in fact, extra HO∙ radicals production. 
Irradiating  the  system with UV or  visible  light  the photoassisted  Fenton’s process produces 
ferric  ions  as  a  by‐product  of  the  reaction  between  Fe(II)  and  H2O2  and  then  it  is 




	 → 	 ∙ (k = 76 M
‐1 s‐1) (Rigg et al. 1954)  (33)








	 ∙  Φ= 0.5 at 253.7 nm  (De Laat et al. 1999)  (35) 









requires  only  catalytic  amount  of  Fe2+.  Consequently,  another  important  advantage  that 
characterizes  Photo‐Fenton  process  is  that  the  production  of  the  sludge waste  is  reduced 
respect to the original Fenton process. However, similarly to dark Fenton, the pH control of the 
medium  is  strictly  required.    Again,  differently  to  UV/H2O2,  Photo‐Fenton  can  use  sunlight 
(Litter and Quici 2010; Carra et al. 2014) instead of UV light. This represents a very important 
advantage  of  the  process  being  making  the  process  significantly  more  suitable  from  the 
economic point of view. 
The  effectiveness of photo‐Fenton  for  the degradation of  recalcitrant  compounds has been 
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‐ Minimum  doses  (2‐20  mg  L‐1)  allow  the  system  to  progress  independently  of  the 
charge in terms of organic substrate; 
‐ Iron concentration  lower  than 25‐50 mg L‐1 can entail  to  long  reactions  time  for  the 
achievement of significant removals; 
‐ A ratio Fe/RH (indicative) of 1:10 ‐ 1:50 ensure good oxidation achievements. 
In  photo‐Fenton,  by  the  way,  significantly  lower  concentration  of  iron  can  allow  the 
achievements of higher efficiency of treatment due to the faster reconversion of Fe3+ to Fe2+ 
due to the irradiation of the solution.  





oxidant  concentration  can  significantly  be  reduced  when  irradiating  the  solution  (photo‐
Fenton) because the extra contribution in HO∙ production. 
Hydroxyl radical is not only involved in the reaction with the organic compounds but in several 
other  reactions,  included  those  one  in  which  Fenton  reagents  participate.  Thus,  the  ratio 
Fe2+/H2O2 is really important in order to ensure the adequate production of radicals available 
for the oxidation, avoiding scavenging effects.  
As already mentioned,  the key  features of Fenton  system are  its  reagents conditions. These 
parameters determine the overall reaction efficiency and the ratio between them (Fe2+/H2O2) 
represent an important key to understand the development of the reaction.  When the ratio is 
high  (Fe2+/H2O2  ≥  2)  and  in  absence  of  organics,  the  consumption  ratio  of  ferrous  ion  to 
hydrogen peroxide  (ΔFe2+/ΔH2O2) becomes about two and radical chain reactions are quickly 
terminated.  In  fact  the  radicals produced  from  the chain  initiation’s  reaction  (Eq. 16) mainly 





observable  from  the  rate  constant  for  the  reactions.  On  the  other  hand,  the  presence  of 
organics, mainly affect the behavior of the ferrous ions because the competition for HO∙. Thus, 
the presence of organics, significantly reduce the ratio ΔFe2+/ΔH2O2 suggesting as ferrous ions 




showing a decomposition  rate significantly  lower.  It  is  then possible  to  identify  two possible 
systems (ferrous system and ferric system) depending of the major oxidation stage of the iron 
present.  In  this  condition,  an  excessive  presence  of  RH  can  strongly  hinder  the  reaction 
between HO∙ and Fe2+. Hydrogen peroxide slower consumption is then observable due to the 
reaction of  this with  the  remaining Fe3+. Finally, with a  low  ratio  (Fe2+/H2O2 «1), after a  first 
rapid depletion of hydrogen peroxide, follows a slow decomposition of the same occurred by 
ferric  ion.  On  the  other  hand,  in  presence  or  organics,  the  initial  hydrogen  peroxide 
decomposition  induced by  ferrous  ion  is  lower  than  in  the absence of organics. HO∙ mainly 




decrease  for  pH  higher  than  6.  At  this  pH,  in  fact,  Fe2+  is  oxidized  producing  no  reactive 
oxyhydroxide  iron  species  that  are  useless  for  the  catalysis  of  Fenton  reaction. During  the 
reaction the pH can also change due to the production of reaction’s by‐products requiring then 
a  constant  adjustment  of  the  pH.  The  addition  of  chelating  agent  has  been  demonstrated 
useful to increase the efficiency of the process at circumneutral pH.  
Increasing  the  temperature,  higher  rate  of  the  reactions  can  be  obtained.  This  effect  is 
especially noticeable for temperature higher than 20 °C. However, for temperatures between 
40 and 50  °C,  the effect of enhanced  rate of  the  reaction  cannot  compensate  the negative 
effect  of  the  hydrogen  peroxide  decomposition.  The  hydrogen  peroxide  available  for  the 
radical production would be then significantly reduced. The optimum range of temperature for 
Fenton applications  is  then variable  in  the  range of 20‐40  °C. Higher  temperatures could be 
considered when applying heterogeneous treatment.  
1.6.4 Photo‐Fenton at neutral pH: Chelate based Photo‐Fenton like 
Among  the  AOPs,  Fenton  and  photo‐Fenton  technologies  have  been  widely  studied  and 
reported  as  interesting  alternatives  to  be  employed  as  specific  treatments  to  achieve  CECs 
removal. Nevertheless, some not negligible disadvantages related to them, make difficult their 
applicability,  including  the  narrow  pH  range  of  work  (pH  2‐3).  To  overcome  several 
disadvantages  associated  to  conventional  photo‐Fenton  operational  conditions  and  to  take 
advantage of its good performance, the process should be modified. Allow a wider pH range of 
work  by  developing  modified  Fenton  like  processes  (at  neutral/circumneutral  pH)  is 
indispensable  for  the  real  application  of  the  treatment.  Fenton‐like  reactions make  use  of 
various  iron  compounds  including  complexes of  iron with organic  ligands or  solid  supports. 
Fenton  and  photo‐Fenton  like  at  neutral  pH  can  be  performed  in  two  different  modes, 





Heterogeneous  photo‐Fenton  like  at  neutral  pH  can  be  carried  out  by means  of  support 
materials such as neutral organic polymers, ion exchanges membranes or resins and inorganic 
materials  (clay,  zeolites, etc.). Homogeneous Fenton  like at neutral pH  could be  carried out 
using  substances  able  to  solubilize  iron  in  a  wider  range  of  pH  than  conventional  photo‐
Fenton.  These  substances  are  named  chelating  agents  and  are  able  to  form  photoactive 
species (Fe3+L) suitable to maintain the iron soluble. Chelation is useful to extend the pH range 
over which iron is soluble because the chelating ligand competes favorably with hydroxide ion 




of  reducing  the  production  of  iron  sludge  and  avoiding  the  requirement  of  influent 
acidification could make the application advantageous. 
Although  the mechanism of  Fe(III)‐chelates  catalyzed  Fenton‐like  reaction has not  yet been 
clarified,  it  is generally accepted that HO∙ radical dot plays a major role  in the degradation of 
contaminants (Dao and De Laat 2011; Sun et al. 2013; Huang et al. 2013).  
Chelating  agents  can  bind  iron,  then  the    initiation  of  Fenton‐like  reactions  takes  place  as 
described by the following reactions (Xue et al. 2009): 




→ ∙   (40) 
Similarly  to what  happens  in  conventional  photo‐Fenton,  under UV  irradiation,  the  radicals 
production results significantly enhanced. The most  likely explanation of this enhancement  is 
the photo‐dissociation of  the chelates by  ligand‐to‐metal charge‐transfer excitation  (Sun and 
Pignatello 1993) with consequent reduction of iron to form ferrous ion: 
	 ∙  (41) 
The  ligand‐free  radical  is  able  to  react with  dissolved  oxygen  in water  to  form  superoxide 
radical (Stasicka 2011): 
∙ 	 → ∙ 	 ′  (42) 
The  O2















∙ 		 ∙	→   (k= 8 × 105 M‐1 s‐1)  (De Laat et al. 1999)  (45) 
∙ 		 ∙	→       (46) 
	 → 	 ∙  (k = 76 M
‐1 s‐1) (Rigg et al. 1954)  (47)











like processes at neutral pH  (Sun and Pignatello 1992; Klamerth et al. 2013)  forming  strong 
complexes with Fe3+. Sun and Pignatello (1992) evaluated many chelating agents to solubilize 
Fe3+  at  pH  6  and mineralize  2,4‐dichlorophenoxyacetic  acid  in  the  Fe3+/H2O2  system.  Their 
study  indicated that several  ligands (such as dipicolinic acid, oxalic acid, and gallic acid) could 
complex with Fe3+  to  form  soluble chelates which had  the ability  to oxidize pesticide waste, 
proving also that some of them have a low capability to decompose H2O2 without UV light (i.e. 
Fe(III)‐citrate). The chelating agents considered by Sun and Pignatello (1992) are listed in Table 



































































The generation of  reactive  species depends greatly on  the properties of  chelates  (e.g.,  type 
and  number  of  functional  groups),  the  molar  ratio  of  chelates  to  Fe(III),  H2O2  and  Fe(III) 
concentrations, and the pH (Sun and Pignatello 1992; De Laat et al. 2011). 
A  measure  of  the  strength  of  the  interaction  between  the  ligand  and  the  metal  ions  is 
expressed  through  the  stability  constant  (formation  constant  or  binding  constant)  of  the 
complexes.    This  represents  the  equilibrium  of  the  substitution  reaction  of  the  formation 
between the metal ion (M) and the ligand (L) and it can express as following: 
  (50) 
In Table 11 are  listed  the  stability constant of  some  suitable  complexes  (extract  from  (Furia 
1973)): 
Table 11 Stability constants (log KM‐L) of cations with several ligands (Furia 1973) 
  Al(III)  Ba  Ca  Co(II) Cu  Fe(II) Fe(III) Hg  Mg  Mn  Ni  Sr  Zn 
Acetic acid    0.39  0.53  2.24        3.7  0.51    0.74  0.43  1.03 
Adipic acid    1.92  2.19    3.35                 
ADP    2.36  2.82  3.68  5.90        3.11  3.54  4.50  2.50  4.28 
Alanine    0.80  1.24  4.82  8.18          3.24  5.96  0.73  5.16 
β‐Alanine          7.13            4.63    4 
Albumin      2.20                     
Arginine            3.20        2.0       
Ascorbic acid      0.19                  0.35   
Asparagine      0                  0.43   
Aspartic acid    1.14  1.16  5.90  8.57        2.43  3.74  7.12  1.48  2.90 
ATP  9.58  3.29  3.60  4.62  6.13        4.0  3.98  5.02  3.03  4.25 
Benzoic acid          1.6            0.9    0.9 
n‐Butyric acid    0.31  0.51    2.14        0.53      0.36  1.00 
Casein      2.23                     
Citraconic acid      1.3                  1.3   
Citric acid  11.7  2.3  3.5  4.4  6.1  3.2  11.85 10.9  2.8  3.2  4.8  2.8  4.5 
Cysteine        9.3  19.2  6.2    14.4  <4  4.1  10.4    9.8 
Dehydracetic acid          5.6            4.1     
Desferri‐ferrychrysin              29.9             
Desferri‐ferrichrome              29.0             
Desferri‐ferrioxamin E        11.8  13.7    32.5        12.2    12 
3,4‐Dihydroxybenzoic 
acid 
    3.71  7.96  12.79       5.67  7.22  8.27    8.91 
Dimethylglyoxime          11.94           14.6    7.7 
O,O‐
Dimethylpurpurogallin 
    4.5  6.6  9.2        4.9    6.7    6.8 
EDTA  16.13  7.78  10.70  16.21 18.8  14.3  25.7  21.5  8.69  13.56  18.56  8.63  16.5 
Formic acid    0.60  0.80    1.98    3.1          0.66  0.60 
Fumaric acid    1.59  2.00    2.51          0.99    0.54   
Gluconic acid    0.95  1.21    18.29       0.70      1.00  1.70 
Glutamic acid    1.28  1.43  5.06  7.85  4.6      1.9  3.3  5.9  1.37  5.45 
Glutaric acid    2.04  1.06    2.4        1.08      0.6  1.60 
Glyceric acid    0.80  1.18            0.86      0.89  1.80 
Glycine    0.77  1.43  5.06  7.85  4.6      1.9  3.3  5.9  1.37  5.45 






  Al(III)  Ba  Ca  Co(II) Cu  Fe(II) Fe(III) Hg  Mg  Mn  Ni  Sr  Zn 
Glycylcglycine      1.24  3.00  6.7  2.62  9.1    1.34  2.19  4.18    3.91 
Glycylsarcosine        3.91  6.50          2.29  4.44     
Guanosine        3.2  6  4.3      3.0    3.8    4.6 
Histamine        6.16  9.55  9.60  3.72        6.88    5.96 
Histidine        7.30  10.60 5.89  4.00      3.58  8.69    6.63 
β‐Hydroxybutyric    0.43  0.60            0.60      0.47  1.06 
3‐Hydroxyflavone        9.91  13.20               9.70 
Inosine        2.6  5  3          3.3     
Inosine triphosphate      3.76  4.74          4.04  4.57       
Isovaleric acid      0.20    2.08                 
Itaconic acid      1.20    2.8            1.8  0.96  1.9 
Kojic acid  7.7    2.5  7.11  6.6    9.2    3.0    7.4    4.9 
Lactic acid    0.55  1.07  1.89  3.02    6.4    0.93  1.19  2.21  0.70  1.86 
Leucine        4.49  7.0  3.42  9.9      2.15  5.58    4.92 
Lysine              4.5      2.18       
Maleic acid     2.26  2.43    3.90          1.68  2.0  1.1  2.0 
Malic acid    1.30  1.80    3.4        1.55  2.24    1.45  2.80 
Methionine            3.24  9.1        5.77    4.38 
Methylsalicylate          5.90    9.77             
NTA  >10  4.82  6.41  10.6  12.68 8.84  15.87   5.41  7.44  11.26  4.98  10.45
Orotic acid        6.39              6.82    6.42 
Ornithine         4.02  6.90  3.09  8.7      <2  4.85    4.10 
Oxalic acid  7.26  2.31  3.0  4.7  6.3  >4.7  9.4    2.55  3.9  5.16  2.54  4.9 
β‐Phenylalanine          7.74  3.26  8.9             
Pimelic acid                    1.08       
Pivalic acid      0.55    2.19                 
Polyphosphate      3.0    3.5  3.0      3.2  5.5  3.0    2.5 
Proline            4.07  10.0      3.34       
Propionic acid     0.34  0.50    2.2    3.45    0.54      0.43  1.01 
Purine          6.90            4.88     
Pyrophosphate      5.0    6.7    22.2    5.7    5.8    8.7 
Pyruvic acid      0.8    2.2                 
Riboflavin        3.9  <6          3.4  4.1    <4 
Salicylaldehyde        4.67  7.40  4.22  8.70    3.69  3.73  5.22    4.50 
Salicylic acid  14.11      6.72  10.60 6.55  16.36   4.7  2.7  6.95    6.85 
Sacrosine        4.34  7.83  3.52  9.7        5.41     
Serine      1.43      3.43  9.2        5.44     
Succinic acid    1.57  1.20  2.08  3.3    7.49    1.2  2.11  2.36  0.9  1.78 
(±)‐ tartaric acid    1.95  1.80    3.2    7.49    1.36    3.78  1.94  2.68 
Tetrametaphosphate    4.9  5.2    3.18        5.17    4.95  2.8   
Threonine             3.30  8.6             
Transferrin  12.3                         
Trimetaphosphate      2.50    1.55        1.11  3.57  3.22  1.95   
Triphosphate    6.3  6.5    9.8        5.8      3.80  9.7 
Tryptophan              9.0             
Uridine diphosphate                  3.17         
Uridine triphosphate      3.71  4.55          4.02  4.78       
n‐Valeric acid    0.20  0.30    2.12                 
Valine          7.92  3.39  9.6      2.84  5.37    5.0 
Xanthosine        2.8  3.4  <2          3.0    2.4 









The  definition  of  the  (ligand:Fe)  L:Fe molar  ratio  is  fundamental  to  endure  the  complete 
chelation of the catalyst  required for the reaction. In first approximation it can be determined 
according  to  the  stoichiometry  of  the  substitution  reaction.  Indeed,  the  molar  ratio  for 
chelation  can  be  theoretically  determined  for  a  certain  pH  by  observing  the  number  of 
available sites  for chelation of  the  ligand  (i.e. numbers of  the carboxyl groups). However, at 
neutral pH a certain amount of  iron can equally precipitate  implying a  lower  rate of Fenton 
reaction due to the major requirement of ligand (Sun and Pignatello 1992). 
Even though most of the chelating agents studied over the years are able to be used as  iron 
chelators,  several  are  the  concerns of  the  faith  related  to  their usage.  The  eventually  poor 
biodegradability and  the  increase of  toxicity due  to  the  formation of complexes with heavy 
metals should be carefully evaluated.   While chelates are used because their powerful metal‐
binding properties,  it  is  this  same  characteristic which may have undesirable environmental 








efficiency  of  the  process  since  they  are  also  sensitive  to  the  attack  of  the  radical  species 
available for the reaction. Under oxidation, the chelate degradation can be divided into three 
categories (Means et al. 1980):  
‐ Ultimate degradation occurs when  the elements constituting  the original compound 
are released in inorganic form (e.g., CO2, mineralization of the chelate solution); 
‐ Primary  degradation  refers  to  when  the  characteristic  properties  (e.g.  chelating 
ability) of the compound are no longer evident; 
‐ Secondary  degradation  indicates  breakdown  into  compounds  possessing  similar 
primary  characteristic  to  the  original  compound  (e.g.,  degradation  of  chelate  into 
compounds which still have complexing ability). 
The resistance of the chelating agents under the attack of the hydroxyl radicals has to endure 
enough  to ensure  iron solubility  for  the catalysis of  the ultimate decomposition of hydrogen 
peroxide.  The  choice  of  the  chelating  agents  can  not  overlook  the  evaluation  of  all  these 
aspects.  
Between  the most  used  chelating  agents,  aminopolycarboxylic  acids  are  probably  the most 
effective.  They  are  generally  used  as  sequestering  agents  in  industrial  cleaning,  household 
detergents, photographic industry, pharmaceuticals, textile and paper manufacturing (Abida et 
al.  2006).  Among  them,  EDTA  (ethylenediaminetetraacetic  acid),  NTA  (nitrilotriacetic  acid), 
DTPA  (diethylenetriaminepentaacetic acid), etc. are  still  commonly used  (Guenter Kari et al. 








complexation  properties,  synthetic  APCAs  have  been  used  for  domestic  and  industrial 











The ability  to  form stable complexes with metal  ions  (log K=27.5  for Fe(III)‐EDTA complexes) 
made this chelating agents one of the most used ever. The high value of the stability constant 
of EDTA with Fe(III) confirms as  the  species Fe(III)‐EDTA  is  the most predominant  species of 





by H2O2. Because of  its poor biological degradation,  EDTA persists  in  surface waters where 
transformation  by  microorganism  is  also  insignificant.  Here,  EDTA  is  to  be  found  in 
considerable  concentrations,  being  one  of  the  highest  ever  determined  for  a  single 
anthropogenic, widely distributes substance (Guenter Kari et al. 1995). Though it has been said 
















NTA  it  is  a  tripodal  tetradentate  trianionic  ligand  also  belonging  to  the  family  of  the 















Its higher biodegradability  compared  to other  strong  chelator  as well  as  its  supposed  good 
stability under irradiation make this compound particularly competitive in its usage (Means et 
al. 1980; Svenson et al. 1989). The biodegradability of NTA as free chelator has been already 
demonstrated and  the  concern  related  to  the  fate of NTA  release  in  the environment  after 
treatment  can be  almost  denied.  The  capacity biodegrade NTA  appears  to be high  in most 
environmental compartments and  the key  to  the “environmentally  friendly” behavior of  this 
complexing  agent  is  the  ubiquitous  existence  of  a  variety  of  different  NTA‐degrading 
microorganism  in high numbers  (Egli 2001; White and Knowles 2003). Moreover,  the worry 
about  the  toxicity of NTA has been also disproved especially  if compared  to other chelating 
agents such as EDTA and if considering the low concentration hypothesized for its application. 
Sillanpää et al. (2003), in fact, carried out a study in which the acute toxicity of some chelates 









Oxalic  acid  is  a  carboxylic  acid  which  typically  occurs  as  the  dihydrate  with  the  formula 














Ferrioxalate  is a photosensitive  complex  that  is able  to expand  the usage of  solar  spectrum 
range up to 450 nm (18 % of solar irradiation) improving the oxidation efficiency of the solar‐
Fenton  process  (Pupo  Nogueira  and  Guimarães  2000;  Emilio  et  al.  2002;  Nogueira  et  al. 





∙ 	 → 3 2   (52) 
∙ 	 → 2   (53) 





	 ∙ 	 ∙→   (55) 
→ ∙   (56) 
The high quantum yield of Fe2+ generation (ΦFe2+=1.24 at 300 nm) (Hatchard and Parker 1956a) 
has   been pointed out  as one of  the main  reasons  for  the high efficiency of  ferrioxalate  in 
photo‐Fenton process  (Eq. 51 and 52)) when compared to Fe3+/H2O2. 
Despite the advantages related to the possibility of using the solar  irradiation to catalyze the 
process,  there  is  the disadvantage  related  to  the  requirement of a high molar  ratio  for  iron 
chelate  formation.  Oxalic  acid,  is  in  fact,  a  relatively weak  chelating  agent  (log  K=9.4    for 
Fe(III)‐OA complexes) and previous studies have  indicated molar ratio of   10:1 OA:Fe to carry 






Not many  information  related  to  the  use  of  tartaric  acid  as  chelating  agent  for  Fe(III)  are 
reachable  in  scientific  literature.  Sun  and  Pignatello  (1992)  describe  its  low  activity  in  the 
application of chelate based Fenton like at neutral pH when adopting 1:1 TA:Fe molar ratio for 










































































































































































As  already  mentioned,  processes  based  on  Fenton  reaction  represent  one  of  the  most 
traditional and environmentally  friendly AOPs used since 1960s  (Neyens and Baeyens 2003). 
However, because some technical gaps of Fenton reaction based treatments such as the use of 
a  low pH,  the  scientific  community  is  searching  for proper modifications  capable of making 
these  treatments  more  adequately  applicable.  Another  suitable  modification  considers 
replacing H2O2 with peroxymonosulfate (PMS) or persulfate (PS), from which both sulfate and 





variety of  reactions,  including heat  (Huang et al. 2005; Yang et al. 2010), ultraviolet  (UV) or 
vacuum  ultraviolet  (VUV)  light  irradiation  (Yang  et  al.  2010;  Gu  et  al.  2013),  alkaline  pH 
(Furman  et  al.  2010),  transition metals  (e.g.,  aqueous  Fe(II),  Fe(III),  Ag(I),  Cu(II),  Co(II)  and 
Ru(III))(Anipsitakis and Dionysiou 2004; Ahmad et al. 2012; Jiang et al. 2013), iron oxides (Jo et 
al.  2014),  or  zero‐valent  iron  (ZVI,  Fe(0))  (Liang  and Guo  2010). Due  to  its  cheapness,  high 
activity and environmental friendly nature,  iron species have been commonly selected as the 
activator to produce sulfate radical.   
PS/Fe2+  has  similarity  with  a  Fenton  system  in  the  propagation  of  a  series  of  reactions 
generating active radical species (Kolthoff et al. 1951). The molar extinction coefficients of PS 
at 248, 308, and 351 nm were  27.5 ± 1.1, 1.18 ± 0.05, and 0.25 ± 1.01 mol‐1 cm‐1, respectively, 
suggesting  the high energy of  short wavelength UV  (Herrmann 2007). UV‐254 nm/PS has  in 
fact shown a high sulfate radical quantum yield of 1.4‐1.8 as compared to the hydroxyl radical 
quantum yield of 1.0 in UV‐254 nm/H2O2 (Baxendale and Wilson 1957; Mark et al. 1990). The 
inter‐conversion  of  sulfate  radicals  into  hydroxyl  radicals,  a  non‐selective  and  highly  active 
oxidant, may increase the treatment efficiency of the UV‐254 nm/PS process (Table 13, (Neta 
et al. 1988)). Consequently, the use of UV‐254 nm/PS/Fe2+ may show a synergistic effect, such 






→ 		   Φ=1.4‐1.8  (Mark et al. 1990)  (57) 
	 	 →   k=5.0 x 108 M‐1 s‐1 (Neta et al. 1988)  (58)




	 →   k=3.0 x 108 M‐1 s‐1 (Rastogi et al. 2009)  (61)
	 	 →   k=(6.5 ± 1.0) x 107 M‐1 s‐1 (Neta et al. 1988)  (62)
	 	 →   k<60  M‐1 s‐1 (Neta et al. 1988)  (63)
	 	→   k=(0.95±0.08) x 1010 M‐1 s‐1 (Klaning et al. 1991)  (64)
	→   k<1.0 x 106 M‐1 s‐1 (Buxton et al. 1988)  (65)
→   k=3.2 x 108 M‐1 s‐1 (De Laat et al. 1999)  (66)
→   Φ≈0.07 (De Laat et al. 1999)  (67)
∙ → 	   k<1.0 x 103 M‐1 s‐1 (De Laat et al. 1999)  (68)
Despite  the  well‐known  effectiveness  of  AOPs  for  water  remediation,  counter‐productive 
effects  can  also  take  place.  Depending  on  the  characteristics  of  the  treatment  conditions, 
higher  levels  of  toxicity  can  be  occasionally  generated  (Homem  and  Santos  2011;  Fatta‐
Kassinos et al. 2016). In fact, due to their high reactivity with both hydroxyl and sulfate radicals 









→   k=3.5 x 109 M‐1 s‐1 (Redpath and Willson 1975)  (69)
. 	 →   k=1.1 x 1010 M‐1 s‐1 (Buxton et al. 1988)   (70)
	 →   k=1.0 x 1010 M‐1 s‐1 (Zehavi and Rabani 1972)  (71)
→ 	   6.6 x 103 s‐1 (Matthew and Anastasio 2006)  (72)
	 →   k=1.3 x 1010 M‐1 s‐1 (Neta et al. 1988)   (73)
	 → 	   4.2 x 10
6 s‐1 (Zehavi and Rabani 1972)  (74)
	 → 	 	  k=4.4 x 10
10 M‐1 s‐1 (Zehavi and Rabani 1972)  (75)
	 →
	 	   k=1.9 x 108 M‐1 s‐1 (Zehavi and Rabani 1972)  (76)
	 	 → 	   k=2.7 x 10
6 M‐1 s‐1 (Mamou et al. 1977)  (77)
→   k=1.8 x 109 M‐1 s‐1 (Neta et al. 1988)  (78)
⇋	   k=1.5 x 109 M‐1 s‐1 (Beckwith et al. 1996)  (79)
→   k=1.0 x 109 M‐1 s‐1 (Wagner and Strehlow 1987)  (80)
→   k=2.0 x 109 M‐1 s‐1 (Neta et al. 1988)  (81)
⇋   k=1.6 x 1010 M‐1 s‐1 (Beckwith et al. 1996)  (82)
⇋   pKa=8.8 (Haag and Hoigne 1983)  (83)
⟶ 	   k=8±0.7 x 107 M‐1 s‐1 (Buxton and Dainton 1968)  (84)
⟶ 	   k=4.1 x 109 M‐1 s‐1 (Kläning and Wolff 1985)  (85)
⟶ k=4.9±1 x 109 M‐1 s‐1 (Buxton and Dainton 1968)  (86)
→   k=3.4±0.7 x 108 M‐1 s‐1 (Buxton and Dainton 1968)  (87)
⟶   k=8.0±0.8 x 107 M‐1 s‐1 (Buxton and Dainton 1968)  (88)
→   k=4.5 x 109 M‐1 s‐1 (Neta et al. 1988)  (89)
⇋   k=1.4 x 109 M‐1 s‐1 (Buxton and Dainton 1968)  (90)
→ k=4.2 x 107 M‐1 s‐1 (Buxton and Dainton 1968)  (91)
Bromate, which  is classified as a B2 probable human carcinogen (US EPA National Center for 
Environmental 1986),  is  known  to be  formed  from bromide  containing waters  treated with 




Unfortunately,  likewise  Fenton  based  processes,  activation  of  PS  process  by means  of  iron 
species  has  some  intrinsic  drawbacks  related  to  the  use  of  iron  as  activator  of  the  PS 
decomposition. In order to give a response to this  limitation and then enhance the efficiency 







EDTA  was  somewhat  more  effective  than  Fe(II)‐EDTA  in  generating  sulfate  and  hydroxyl 
radical. Surprisingly  they also  showed  that  the dominant oxidant  in  the  iron‐EDTA activated 
persulfate systems was hydroxyl radical, rather than sulfate radical (Ahmad et al. 2012). 


































































AOPs  are  generally  known  to  be  really  effective  processes  in  the  treatment  of  recalcitrant 
contaminant making eventually possible water  reutilization  for  several purposes. The aim of 
this thesis was the assessment of AOPs applied to different water matrixes for the removal of 
recalcitrant compound. In particular, special attention was given to the set up of homogeneous 
Photo‐Fenton  like at neutral pH catalyzed by  iron chelate.   The effectiveness of conventional 
Photo‐Fenton makes really interesting the possibility of extend its application in a wider range 




compound degradation by  comparison of  Fenton  and photo‐Fenton  (with UV‐A  and 
UV‐C  irradiation) en acidic media. Once determined the suitability of the process the 
possibility of performing  some modification  for  applications  at  neutral  pH might be 
considered.  
 The  assessment  of  some  specific  agents  application  in  iron  chelation  and  the 
identification of the more convenient iron specie to employ for the purpose. Find out 
the optimum molar  ratio L:Fe  for  the achievement of  the  total chelation of  the  iron 
content  with  the  chelating  agents  chosen  (ethylenediaminetetraacetic  acid‐EDTA, 
nitrilotriaceticacid‐NTA, oxalic acid and tartaric acid). Finally, assess the application of 
these chelating agents in photo‐Fenton like at circumneutral pH for the degradation of 






































Sulfamethoxazole  (SMX)  was  purchased  from  Sigma‐Aldrich  (Spain).  The  most  important 

















































Iron(III)  chloride  (FeCl3),  ferrous  sulfate  (FeSO4∙7H2O)), oxidants  (hydrogen peroxide  solution 
(H2O2), 30% w/v), hydrochloric acid  (HCl), auxiliary  chemicals  for  initial pH value adjustment 
(sodium hydroxide (NaOH)) were purchased from Panreac Quimica (Spain).  













6 mL  acetonitrile  and  6 mL  acidified  purified  water  (pH=3  with  H2SO4))  at  a  flow‐rate  of 
4 mL min‐1  by  a  vacuum  pump. Afterwards,  the  cartridge was  kept  at  reduced  pressure  for 
5 min  to  remove  any  residual water.  The matter  retained  on  the  cartridge was  eluted  by 
4.5 mL of acetonitrile and 4.5 mL of methanol at  the  flow‐rate of 1 mL min‐1. The effluents 


















Fe  (II).  Consequently,  ferric  iron  concentration  Fe(III)  can  be  eventually  calculated  as  the 
difference between total iron and ferrous iron. 
3.2.3 Determination of the hydrogen peroxide consumption 
Hydrogen  peroxide  (H2O2)  determination  was  followed  through  metavanadate 
spectrophotometric  procedure  (Nogueira  et  al.  2005a)  in  order  to  know H2O2  consumption 
during photodegradation reactions.  












TOC  determination was  performed with  a  Shimadzu  5055  TOC‐VCSN  analyzer  by means  of 
catalytic combustion at 680 °C according to Standard Method 5220D procedures (APHA et al. 
2012).  The  device was  equipped with  an ASI‐V Autosampler  (Shimadzu).  Samples  of  12 mL 
were  filtered  (0.45  μm)  previous  to  being  injected  in  the  device.  Thus,  in  this  work,  TOC 
identifies Dissolved Organic Carbon (DOC). TOC was more properly determined as NPOC (non‐
purgeable  organic  carbon).  For  this  reason  inorganic  carbon  had  to  be  previously  removed 
bubbling air  throughout  the sample after acidification with HCl. Total Notrogen  (TN) content 
was  also  measured  by  means  of  the  specific  module  TNM‐1  (Shimadzu)  coupled  to  the 
installation.  
3.2.5 Determination of Chemical Oxygen Demand (COD) 
COD  analysis  give  and  indirect measure  of  the  organic  compounds  contained  in  the water 
sample. The  test determines  the amount of oxygen  required  to oxidize organic matter of a 
solution  by  means  of  strong  oxidant  agents.  These  tests  were  carried  out  following  the 
Standard Method  5220  D:  closed  reflux  and  colorimetric method  (APHA  et  al.  2012).  The 
method consists of heating at high temperature (150 °C) a known volume of sample with an 
excess of potassium dichromate in presence of H2SO4 over a period of 2 hours in a hermetically 
sealed glass  tube. The dichromate was  in excess, and  thus,  the organic matter was oxidized 
and dichromate was reduced to Cr3+. Furthermore, to avoid possible interference of chloride in 
the  sample,  silver  sulfate was also added. The  residual  chrome  IV was  then  colorimetrically 
measured in a spectrophotometer (Hach Odyssey DR/2500) at 420 nm (low COD method). 
3.2.6 Determination of Biochemical Oxygen Demand (BOD) 
Biochemical oxygen demand  is determined by  incubating  a  sealed  sample of water  for  five 
days (BOD5) and measuring the loss of oxygen from the beginning to the end of the test.  
BOD5 was  determined  according  to  Standard Method  5210  by  respirometric method  using 




Aromatic organics  can be detected using  the UV 254 nm wavelength because of  the  strong 










technique allows  the  separation of  ions and polar molecules based on  their  change and on 
their  coulombian  interaction with  the  stationary phase. The  liquid  sample  is  injected  in  the 





The  buffering  capacity  of  a  wastewater  is  mainly  related  to  the  bicarbonate  (HCO3
‐)  and 
carbonate  (CO3
2‐)  content.  However  the  presence  of  other  buffering  substances  such  as 




Acute  toxicity  of  the  different  effluents  was  measured  by  MicrotoxR  toxicity  test,  using 
luminescent  Vibrio  fischeri  bacteria.  Analysis  was  conducted  according  to  the  standard 
MicrotoxR test procedures recommended by the manufacturer (Azur Environmental, Delaware, 
USA).  Toxicity  is  expressed  as  Effective  Concentration  that  reduces  the  bioluminescence  to 
50%  (EC50) value,  the concentration of sample  that causes a 50%  reduction  in  light emission 
after 15 min of contact.  
3.2.11  Biological Assay B: Luminotox 
To  assess  toxicity,  LuminoTox  was  used.  The  LuminoTox  SAPS  test  kit  consisted  of  a 
fluorometer  biosensor  that  used  stabilized  aqueous  photosynthetic  activity.  SAPS  are  algae 
that  fluoresce when photosynthesis  is  triggered by  light absorption. The absorbed energy  is 
emitted as fluorescence, which is the signal measured by the LuminoTox device. Decreases in 
fluorescence  measurements  produced  by  blank  and  test  samples  containing  toxic 
contaminants were expressed  as percentage  inhibition. An  incubation period of 15 minutes 
was  started when  100  μL of  SAPS  solution were  added  to  2 mL of  sample  using  an  amber 











on  o‐Nitrobenzaldehyde  (o‐NB)  reaction  (Kuhn  et  al.  2004;  De  la  Cruz  et  al.  2013).  This 
actinometry  fits well with  the  emission  of  the  Xenon  and  black  light  blue  lamps,  because 






UV‐A  Photo‐Fenton‐like  experiments were  carried  out  in  a  2L  Pyrex  jacketed  stirred  vessel 
(inner diameter 11 cm, height 23 cm), equipped with three black‐light blue  lamps  (Philips TL 
8W,  08  FAM) wrapped  in  three Duran  glass  tubes.  The  lamps were  axially  arranged  to  the 
reactor and the emitted radiation was between 350and 400 nm and maximum at 365 nm. The 
photon  flows  supplied  to  the  solution,  periodically  measured  with  o‐nitrobenzaldehyde 
actinometry (Kuhn et al. 2004; De la Cruz et al. 2013), was  5.05 μEinstein s−1 at 365 nm. 









UV‐C  light was  supplied  in  a  photochemical  reactor  quite  similar  to  the  previous  but with 
different lamps. Thus, three fluorescent lamps (Philips TUV 8W, G8T5) wrapped in three quartz 
tubes, with emitted  radiation between 200  and 280 nm, with  a maximum of 254 nm were 











Solar  light was  simulated with a  solar  simulator  (Solarbox Co.Fo.Me.Gra, 220 V, 50 Hz). The 
solution  was  continuously  pumped  (peristaltic  pump  Ecoline  VC‐280II,  Ismatec)  into  the 
Solarbox and recirculated back to the reservoir  jacketed thermostatic 1 L stirred  tank.  Inside 
the  Solarbox,  aDuran  tubular  photoreactor  (24  cm  length,  2.11  cm  diameter,  0.078  L) was 
irradiated by a Xe‐lamp of 1 kW  (Philips XOP 15‐OF 1CT). As for the UV‐A photo reactor, the 























Atrazine  degradation  has  been  extensively  studied  under  Fenton  and  Fenton‐like  processes 
(Huston  and  Pignatello  1999;  Gallard  2000).  It  has  been  shown  that  advanced  oxidation 
processes  based  on  the  Fenton’s  reaction  allow  atrazine  removal.  Huston  and  Pignatello  
showed  that  98.8%  of  atrazine  degradation  was  obtained  after  30  minutes  of  treatment 
(Huston and Pignatello 1999). Gallard and De Laat obtained up to 80% removal of atrazine  in 
optimum  operating  conditions  (Gallard  2000).  However,  Chan  and  Chu  showed  that, 








was  also  proven  as  combine  these  technologies  with  electrochemistry  promoting  Electro‐
Fenton  process  could  be  an  alternative  solution  to  remove micropollutants  (Rosales  et  al. 





the  suitability of  Fenton’s  reaction based process  for  successfully  remove atrazine  from  the 
secondary  effluents  (SE)  of  a  municipal  wastewater  treatment  plant  (MWTP)  that  uses 
activated  sludge.  Thus,  through  this  study,  it  wanted  to  be  demonstrated  the  removal’s 
potentiality of the treatment. Then, the process’ modification fit to the purpose of  improving 
its applicability even in neutral aqueous matrixes will be discussed in the following chapters. It 
represents,  then,  a  preliminary  study  to  the  following  chapters  in which  photo‐Fenton was 
applied in circumneutral pH conditions.  
In this study, the SE with total organic carbon (TOC) between 11 and 18 mg L‐1 was spiked with 
0.1 mg  L‐1  of  atrazine.  The  treatments  tested were:  Fenton,  UV‐A  photo‐Fenton  and  UV‐C 
photo‐Fenton.  All  the  experiments  were  performed  at  pH  2.8  ±  0.1  and  the  analyzed 
parameters  were  atrazine  concentration,  TOC,  chemical  oxygen  demand  (COD),  UV254 
absorbance,  H2O2  concentration  and  toxicity  (using  LuminoTox®).  Atrazine  removal 
percentages were  around  20%  for  Fenton,  60%  for  UV‐A  photo‐Fenton  and  70%  for  UV‐C 
photo‐Fenton  treatments,  respectively. Organic matter mineralization  by  Fenton  treatment 
was monitored and no significant reduction was observed. However, organic matter oxidation 












real matrix.  The  SE was  taken downstream of  the MWTP  secondary biological  treatment  in 
Gavà‐Viladecans  (Barcelona,  Spain).  The MWTP  serves  a  population  of  300,000  equivalent 
inhabitants and uses  the classical activated sludge processes.  In addition,  it  serves  industrial 
users,  which  justifies  the  variability  of  chemical  parameters  over  time.  After  collection, 
samples were transported to the laboratory and stored at 4 °C. 
The  most  important  chemical  parameters  of  the  effluent  were:  COD  (chemical  oxygen 
demand) between 36.3 and 73.6 mg  L‐1 and TOC  (total organic  carbon) between 11 and 18 
mg L‐1.  In  order  to  eliminate  solids  that  could  interfere  with  the  lamps’  irradiation  and 














Taking  into consideration that typical micropollutant concentrations  in the effluent are  in the 








UV‐C  photo  Fenton  treatments,  and  5 mg  L‐1  for  the  UV‐A  photo  Fenton  treatment).  The 
different  iron  concentration  used  for  UV‐A  photo‐Fenton  and  UV‐C  photo‐Fenton  can  be 
explained  taking  into  account  that  atrazine  has  a  high  UV‐C  direct  photolysis  rate,  so  its 





photolysis.  For  this  reason,  in  order  to  reduce  the  system  cost  as  well  as  to  ensure  the 
environmental safeguard, a lower concentration of iron was used for UV‐C photo‐Fenton. 








Atrazine was used  as  a model microcontaminant  to  verify  the  efficiency of  the  Fenton  and 
photo‐Fenton  treatments  to remove micropollutants  from SE. For  this purpose, atrazine was 














end  of  the  reaction  time.  This  behavior  can  be  explained  by  the  reduction  of  the  Fenton 
reaction observed with  the H2O2 decay  curve.  In  this  case, H2O2  consumption was  very  low 
after 3 minutes of reaction. After this point, H2O2 consumption was very low, proving that no 
significant  HO∙  oxidation  took  place  after  2 minutes  of  reaction.  Iron  availability  plays  an 












































(Pignatello  1992;  Pera‐Titus  et  al.  2004).  Since  the  Fenton  reaction  could  not  achieve 
significant  atrazine  removal  from  SE,  the  system  was  irradiated  with  UV‐A  (365  nm)  to 
promote the photo‐Fenton reaction and increase HO∙ formation. As can be seen in Figure 18, 
also  in this case, the atrazine degradation rate fits well to first‐order kinetics, however  it was 
considerably  increased  and  atrazine  continued  to  be  degraded  until  the  end  of  the  120 
minutes of  treatment. The H2O2 consumption measurements  show  that consumption during 









end of  the  reaction  time.  Therefore,  the degradation  rate of  atrazine  in  SE  is higher  in  the 
photo‐Fenton  process  than  in  the  Fenton  reaction,  as  photo‐Fenton  promotes  Fe2+ 































































































































Fenton   25 ‐ 23.8 62.5
UV‐A photo‐Fenton 120 6 62 100



































































































With  the  use  of more  energetic  radiation,  higher mineralization was  expected.  In  fact, UV 



























































































increases  as  the UV  light wavelength  decreases  (Feng  et  al.  2003). Despite  that,  Figure  24 
shows that no mineralization was obtained. This behavior  is due to the fact that the effluent 
used  in the experiment with UV‐C  light had the  lowest organic matter content and may have 




compounds present  in  the previous effluent. Unlike  the TOC,  the oxidation of  intermediates 
was  higher  than  in  the  photo‐Fenton  using  UV‐A.  Almost  40%  of  the  organic  content was 
oxidized when UV‐C was used. In addition, the use of more energetic radiation promoted the 
reduction  of UV254  absorbance  by  about  80%. Apart  from  increasing  the  atrazine  oxidation 
rate, the use of UV‐C promotes the oxidation of organic matter and the cleavage of aromatic 
compounds  in  the  effluent.  Definitely,  the  high  removal  efficiencies  obtained  using  UV‐C 


























Fenton   120  ‐ 65.6 0 18.2 6.0 
UV‐A photo‐Fenton  120  6 100 16.5 26.6 16.1 


























































contribution  to  atrazine  removal  in  SE.  To  assess  the  suitability  of  these methods  for  real 
applications,  cost  estimation was  carried  out  in  order  to  compare  them  from  an  economic 
point of  view. The  calculation was based  in  the work published by Bolton  to normalize  the 
efficiency of the AOPs (Bolton et al. 2001). Thus, the electrical energy per order of magnitude 
(EEO) was calculated  taking  into account electricity costs of  irradiation, mixing and chemical 
costs, all of them normalized to the reactor volume (Bolton et al. 2001). Only operational costs 
and  not  capital  or maintenance  costs were  considered,  as  these  are  difficult  to  compare. 
Finally,  technical‐scale  commercial  prices  were  taken  for  chemical  reagents  used  and 
converted  to  energy  values  of  Catalonia  (Spain)  in  2013  (0.139  €  kWh‐1)(Generalitat  de 









(kg)  (€ kWh‐1)  (€ kg‐1)  (Wh g‐1) 
H2O2  PANREAC  1  30 1.11 21.25 0.3 0.139 70.8  510.9
FeSO4∙7H2O  PANREAC  ‐  99 ‐ 26.38 0.99 0.139 26.6  192.2
H2SO4  PANREAC  5  96 1.84 27.79 8.83 0.139 3.15  22.7
(*) chemical density 
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Fenton  25  0.24  6.25  ‐  4.51  11  19  45 
UV‐A Photo 
Fenton 
25  0.40  6.25  5  4.51  16  12.6  39.6 
UV‐C Photo 
Fenton 







‐ The  Fenton  reaction  could  not  remove  a  significant  quantity  of  atrazine  from  the 
secondary effluent. Additionally, this treatment could not promote the mineralization 
and  oxidation  of  the  SE  organic matter.  Low,  insufficient  Fe2+  recovery may  be  the 
reason  for  the  low  efficiency  of  this  method,  since  iron  complex  formation  was 
observed. 
‐ Photo‐Fenton processes  removed atrazine  from SE. However, only about 50% of  the 
atrazine was removed at the end of 120 minutes of reaction, with an initial molar ratio 
of H2O2/TOC equal to 0.1. 
‐ When  the  same  initial molar  ratio of H2O2/TOC was used  in  the  Fenton  and photo‐
Fenton processes, more energetic radiation (UV‐C) increased the atrazine removal and 
almost  100%  of  the  atrazine was  remove  in  20 minutes  of  reaction.  However,  the 




‐ Photo‐Fenton  can  be  considered  an  optional method  for  the  removal  of  pesticides 
from  SE  due  its  capacity  to  remove micropollutants with  the minimum  amount  of 
























In  this  chapter  they  are  showed  the  results of  applying homogeneous photo‐Fenton  like  at 
neutral pH to remove sulfamethoxazole (SMX) from water. The process was performed using 
chelating agents  in order  to  solubilize  iron  in a neutral water  solution. The main aim of  this 
research  was  the  study  and  the  comparison  of  the  efficiencies  achieved  by  homogenous 





determined  the concentration of chelating agent  required  for chelation,  the effectiveness of 
the  process was  determined.  The  catalytic  activity  of  the  chelates  strongly  depends  of  the 
substance used for iron complexion.  
The iron leaching was monitored over reaction time to evaluate the chelates stability and their 
resistance  to  HO∙  and  UV‐A  radiation.  Total  Organic  Carbon  (TOC)  analyses  were  also 
performed to evaluate the contribution in terms of solution contamination related to the use 
of  chelating  agents.  Sulfamethoxazole  was  chosen  as  model  compound  to  represent  the 
presence  of  contaminant  of  emerging  concern  in  wastewater  in  order  to  analyze  the 
efficiencies of the chelating agents. All experiments were carried out in Milli‐Q water in order 
to avoid interferences into the chelation process.  
The main results showed  in this chapter have been published  in Water research  (section 5.6 
Appendix). 
5.2 Chelating agents 
Chelating  agents  are  substances  that  are  normally  absent  into  the  municipal  wastewater 
treatment plant effluents, thus if they have to be employed as reactant, they have to be added 
during the  treatments  (Sillanpää and Oikari 1996; Sorvari and Sillanpää 1996; Sillanpää et al. 
2003;  Klamerth  et  al.  2013).  Then,  it  is  easy  to  understand  that  properties  such  as 
biodegradability  and  toxicity have  to be  evaluated  in order  to  choose  the  correct  chelating 
agent  to  form  Fe(II)  and  Fe(III)  complexes.  The  strength  of  the  ligand  to  form  complexes 
(chelating ability),  that substantially depends on  the chemical structure,  is also  important  to 
limit the quantity of chelating agents that needs to be added to the solution in order to reduce 
the  contribution of  TOC.  The most  important  ligands properties  that have  to be  taken  into 
account  are  the  stability  conferred  to  the  complex,  strength  of  the  formed  bond, 











The  chelation  ratio  can  be  theoretically  determined  for  a  certain  pH  by  observing  iron 
concentration  and  the  chemical  structure  and  concentration  of  the  ligand  (i.e.  numbers  of 









very  stable  and  strong  bond  with  metals.  Ethylenediaminetetraacetic  acid  (EDTA)  is  a 
hexadentate chelating ligand characterized by the higher chelating strength. In the past, due to 
its effectiveness, EDTA was used  in a variety of  industrial applications, but although  it  is non‐
toxic  to  mammals  at  environmental  concentration,  there  are  many  concerns  about  the 
potential of EDTA to remobilize toxic heavy metals out of sewage sludge and sediments (Kari 
and  Giger  1996).  In  1984,  Dufková  studied  the  interaction  of  EDTA  with  photosynthetic 





1996) which made  it  a persistent organic pollutant. Actually,  the  alarm  connected  to  these 
aspects has  limited  its  applicability  and  it  is being  replaced by other  chelating  agents more 
environmental friendly such as nitrilotriacetic acid (NTA) (Tuulos‐tikka et al. 2000; Sillanpää et 
al. 2011). It belongs to the same group and  it  is a tripodal tetradentate trianionic  ligand. NTA 
biodegradability in sewage treatments was studied for the first time in the 1967, when Swisher 
et al. concluded that  it was substantially completely biodegraded  in a short time, which was 
subsequently confirmed  (Means et al. 1980).   Oxalic acid  (OA) and DL‐tartaric acid  (TA) were 
also tested. Oxalic acid (OA), which belongs to the polycarboxylates, is a reducing agent and is 
its conjugate base, the oxalate acts as a chelating agent. OA is naturally present in many plants 




to minimize  iron(III) hydrolysis  and polymerization  (Flynn 1984).  Iron  chelate  solution 0.089 





corresponding  chelating  agent  in  Milli‐Q  water.  Then,  after  approximately  15  minutes  of 
stirring,  the pH of solution of oxalic and  tartaric acid was slowly adjusted  to 7.0 with NaOH, 
while  the  pH  solution  of  EDTA  and NTA was  slowly  adjusted  to  8.0  to  allow  the  chelating 
agent’s dissolution. This procedure  is necessary due  to  the  low  solubility of  these carboxylic 
acids at acidic pH. Finally, SMX  in  concentration of 0.079 mM  (20 mg L‐1, TOC= 12.3 mg L‐1, 
COD=  25.2 mg L‐1)  was  added  after  1  hour  of  stirring  approximately.  When  SMX  was 
completely dissolved a further pH correction was needed to adjust  it 7.0. Hydrogen peroxide 
was added  into the solution  in concentration of 0.294 mM (10 mg L‐1)  immediately before to 
start the experiment. 
The catalytic efficiency of the four iron chelates considered for this study was assess under UV‐














process  of  chelates  formations.  The  key  operational  conditions  of  chelation  process  are: 
oxidative  state  of  iron  ions,  pH  of  iron  chelate  solution  and  Ligand:Fe molar  ratio  (L:Fe). 





important  to  ensure  the  stability  of  the  complex  in  order  to  avoid  iron  release  and  its 
precipitation as well as to ensure Fe‐complexes formation when competing  ions are present. 




determined  for many metals  and  chelating  agents.  The  higher  the  log  K  values,  the more 
tightly  the metal  ion will be bound  to  the  chelating  agent  and  the more probable  that  the 
complex will be formed. The stability constants of Fe(III)‐EDTA and Fe(II)‐EDTA are respectively 
25.7 and 14.3, while of Fe(III)‐NTA and Fe(II)‐NTA are 15.9 and 8.9 respectively  (Furia 1973). 
This  is maybe  due  to  the  number  of  bonds  that  could  be  established  and  also  to  the  ion 







Fenton  catalyst. However,  no  faster  kinetic was  observed when  Fe2+ was  used  to  form  the 
complexes.  
The pH of  the solution prepared  to  form  iron complexes  is another  important  factor  for  the 
chelation efficiency. There is a hyperbolic relationship between the pH and the log K that give 
us  information about the minimum pH required to obtain a satisfactory chelation. For EDTA, 
this  minimum  pH  values  for  Fe3+  is  below  2.0,  while  for  the  Fe2+  it  is  higher  (≈5.0). 
Nevertheless,  the  importance  of  this  parameter  is  essential  due  to  the  chelating  ability  of 







at neutral/alkaline pH  for almost 1 hour  to ensure good chelation efficiency while  for oxalic 





be stoichiometric correct and  it must be at  least 1:1, nevertheless  it can be higher than this. 
Although  the molar  ratio  can  be  theoretically  identified,  experimentally  a  greater  ratio  is 
needed to yield adequate chelation efficiency. In fact, if the quantity of ligand is inadequate for 
the quantity of metal  to be chelate,  the chelation process will be  limited,  thus  this quantity 
should be determined experimentally. The chelation process is quite complex and more factors 
could  interfere  in  it such as the consumption of a portion of chelating agent by non‐selective 
complexion with mineral cations (Tsang et al. 2012). Moreover, the process could be faster and 





In  this study,  the amount of chelating agent employed  in  the chelation process was decided 
after  a  study  carried  out  for  each  ligand  to  find  out  the  real  L:Fe molar  ratio  that  allowed 
obtaining the best percentage of iron chelation with the minimum quantity of chelant, to make 




the  pH was  adjusted  to  neutral  values.  The  solutions  characterized  for  an  inadequate  L:Fe 
molar  ratio  presented  uncomplexed  iron  precipitate,  the  soluble  chelate  iron  could  be 





errors due  to  the disorder of  the precipitate's  fraction,  the  total  iron content was measured 
after filtration with 0.2 μm pore size syringe filters.  
The chemical structure of the chelating agent is also a determining factor to define the molar 
ratio  required.  Aminopolycarboxylates  compounds,  such  as  EDTA  and  NTA  could  almost 




ability  is  lower  than aminopolycarbolylates need a higher L:Fe molar  ratio. However, several 
are the authors that used the theoretical 1:1 stoichiometric molar ratio. Sun and Pignatello, for 
example, used 1:1 L:Fe molar ratio for almost all fifty chelating agent tested,  including EDTA, 
NTA and  tartaric acid. Other  compounds  characterized by a  less  chelating  strength,  such as  
oxalic  acid,  citric  acid,  sulfur  compounds,  phosphates  and  others,  required  10:1  L:Fe molar 
ratio (Sun and Pignatello 1992). 
Experimental  results  shown  in  Figure  25  confirmed  that,  following  the  chelation  procedure 
previously reported by Sun and Pignatello (1992), theoretical stoichiometric ratio could be not 
enough  to  obtain  the  complete  Fe(III)  chelation.  EDTA  and  NTA  (aminopolycarboxylates 
compounds)  needed  a  smaller  chelating  molar  ratio  than  tartaric  acids  and  oxalic  acid 
(polycarboxylates)  to chelate  the Fe3+ content. Furthermore, higher Fe(III)‐NTA molar ratio  is 
required  respect  to  the EDTA due  to  its  less Fe‐chelate ability.  In  fact, with 0.5:1 L:Fe molar 
ratio, around 50% of Fe(III) chelate was achieved with EDTA while less than 40% was achieved 































When  tartaric acid was  tested,  it was observed  that even  though  the  increase of L:Fe molar 
ratio,  it was very difficult  to achieve to complete Fe(III) chelation and only about the 97% of 




found  in  scientific  literature,  when  oxalic  acid  was  used,  10:1  molar  ratio  was  not  even 
sufficient to achieve 50% of Fe(III) chelate. Total chelation was obtained with 20:1 ratio.  








with  the  stability  constant  if  the  respective  chelates. These molar  ratios were  then used  to 












In  order  to  assess  the  photo‐Fenton  performance  at  neutral  pH  using  different  chelating 
agents, SMX degradation was used as a model contaminants and it was monitored during the 
reaction  time. Pseudo‐first order kinetic  constants were  calculated  to  compare  the  reaction 
rate obtained by the use of the different chelating agents.  
5.4.2 Efficiency of iron chelates in SMX degradation 
In  order  to  compare  the  chelating  agents  previously  introduced  in  respect  to  the  catalytic 
activity,  their  effect  on  SMX  degradation  has  been  studied.  As  observable  looking  at  the 

















the  reaction, as  represented  in Figure 26(b),  the oxidant  consumption and  the  iron  content 








tested  as  iron  chelator  to  catalyze  Fenton  reaction. Among  the  various metal  complexes of 




























































H2O2 (EDTA) Fetot (EDTA) Fetot (NTA) Fetot (TA)





As  it was  expected  (Pignatello  et  al.  2006),  the  kinetic  of  photo‐Fenton  like  at  neutral  pH 
catalyzed  by  Fe(III)‐EDTA  chelates  (1.96  x  10‐2  min‐1)  was  significantly  slower  than  in 
conventional photo‐Fenton  (1.26  x 10‐1 min‐1) and  complete SMX degradation was obtained 
after 75 minutes of reaction. When photo‐Fenton like at neutral pH with Fe(III)‐EDTA chelates 
was  performed,  the  reaction  lasts  until  hydrogen  peroxide  consumption  in  75 minutes  of 
reaction time when 76.6% of SMX degradation was achieved. During the reaction, no relevant 
change of pH was observed and  its value did not drop below 6.3. This result can be probably 
justified  taking  into account  the presence  in solution of  free  ligands which provide alkalinity 
that is the buffering capacity to neutralize the acids produced. Therefore, it was demonstrated 
that  Fe(III)‐EDTA  chelates  were  suitable  to  catalyze  the  hydrogen  peroxide  decomposition 
although  the  SMX  degradation  reaction  was  slower  than  in  conventional  photo‐Fenton  at 





During  the  reaction,  HO∙  attacked  both  SMX  and  Fe(III)‐EDTA  chelate  which  involves  the 
breaking  of  complexes with  iron  releasing  in  the  solution.  Thus,  iron  released  precipitated 
reducing  the  catalytic  activity.  For  this  reason,  the  reactivity  of  the  chelate  with  HO∙  is 
fundamental  to  control  the  efficiency of  the  treatment  since higher  reactivity means  faster 
destruction of the complex. Figure 26(b) shows that during the first 30 minutes of reaction, the 
chelates  resisted  to  the  radical  attack  and  no  loss  of  iron  was  observed.  This  could  be 
explained by  the high  stability  conferred  to  the  complexes by  the EDTA. After  that point, a 
gradual  release  of  the  iron  content  was  observed  until  a  value  around  26%,  which  also 
represents the percentage of the chelates destroyed during the reaction.  
Due to the higher biodegradability such as the analogue high chelating strength of Fe(III)‐NTA 
chelates  (log KFe(III)‐NTA=15.9),   NTA  could  represent  an  ideal alternative  to  replace EDTA and 
similar behaviors in terms of degradation efficiency and chelates stability were expected by its 
use.  
Figure 26(a) also  shows  that neither by  the use of NTA  it was possible  to achieve  the  same 
kinetic rate obtained by conventional photo‐Fenton process, being the reaction rate at neutral 
pH much  slower  (2.51  x  10‐2 min‐1  against  the  1.26  x  10‐1 min‐1 of  the  conventional photo‐
Fenton). However, at 120 minutes of reaction when hydrogen peroxide was totally consumed, 
Fe(III)‐NTA chelates allowed to obtain a higher SMX reduction (82.2%) than what was achieved 
by  the use of Fe(III)‐EDTA. Despite  the higher  reaction  time when compared  to Fe(III)‐EDTA, 
this result demonstrates a greater catalytic activity of NTA chelates than EDTA. This evidence 
could be also confirmed by the faster SMX degradation kinetic constant registered in the first 
minutes  of  reaction  (2.51  x  10‐2  min‐1),  than  when  EDTA  chelates  were  employed 
(1.96 x 10‐2 min‐1).  In  particular,  when  NTA  chelates  were  used,  two  different  rates  of 
degradation  can  be  individuated,  being  the  reaction  faster  in  the  first  45  minutes  








effectiveness  of  NTA.  No  significant  change  in  pH  was  observed  until  the  end  of  the 
experiments (±0.7). 
Regarding  the  complex  reactivity  toward  HO∙  during  the  reaction,  when  NTA  was  used, 
complexes  destruction  began  after  45 minutes  of  reaction.  After  this moment,  a  gradual 
reduction of iron content was observed until 26.1% (Figure 26(b)). The iron loss starting at 45 






activity was observed  and only 66.6% of  SMX  removal was  achieved.  Furthermore,  the  less 
catalytic activity of oxalic acid can be observed also taking into account the most long duration 
of the reaction (150 minutes to consume all H2O2). This behavior is due to the low stability of 
the  chelates  along with  the  higher  reactivity with HO∙.  In  fact,  in  the  first  30 minutes,  the 
kinetic  constant  in  terms  of  SMX  degradation was  1.75  x  10‐2 min‐1,  no much  smaller  than 
when EDTA chelates were employed (1.96 x 10‐2 min‐1). Afterwards, a strong reduction of the 
kinetic  constant was  observed  (from  1.75  x  10‐2 min‐1  to  0.44  x  10‐2 min‐1) which  could  be 
related  to  the destruction of Fe(III)‐OA complexes by HO∙,  thus releasing  iron  in  the solution 
during the reaction time.  
Figure 26(b) shows that the Fe(III) chelates formed with oxalic acid had a weak stability which 
led  to an  iron  releasing  that started  from  the beginning of  the  reaction until  reach a  loss of 
25.2%  after  150  minutes.  This  behavior  is  not  surprising  when  you  consider  the  high 
photosensitivity  of  the  ferrioxalate  that,  in  fact,  is  also  used  as  the  basis  of  a  chemical 
actinometer (Hatchard and Parker 1956b). All these considerations as well as, the long reaction 
time  observed  in  photo  Fenton  reaction  catalyzed  by  Fe(III)‐OA  complexes  let  think  that, 
without  the  use  of  UV  radiation,  a  very  slow  reactivity  could  be  obtained.  Obviously,  the 
optimum  amount  of  reagent might  be  fixed,  nevertheless  due  to  the weak  stability  of  the 
chelator, impractical concentration of oxalic acid should be used.  
It is important to mention that the weak stability of complexes allows the reduction of Fe(III) to 
Fe(II)  leading  to  the release of  the  ion, and  then  to  the breaking of  the complex  (Hislop and 
Bolton  1999).  This  phenomenon  is  also  responsible  for  the  progressive  reduction  of  the 
catalytic activity of  the chelates. The breaking of  the complexes bonds, which  is  followed by 
the  iron  precipitation  also  reduces  the  amount  of  photons  available  for  the  reaction. 
Differently from what was observed during the use of others chelating agents tested, a slight 
increase of pH was observed  (+0.15),  that confirms what was already  registered  in previous 
studies (de Lima Perini et al. 2013). This pH increment could be attributed to the poor stability 


















was  expected  to be  in  solution.   No  changes  in  pH  values were observed, which  remained 

















75  100  26.1  1.96 x 10‐2  76.6 
Fe(III)‐NTA
1.5:1(*) 
120  100  26.1  2.51 x 10‐2  82.2 
Fe(III)‐OA
20:1(*) 
150  96  6.2  1.75 x 10‐2  11.7 
Fe(III)‐TA
10:1(*) 
10  100  25.2  2.22 x 10‐2  66.6 




ligand  the  chelation  process  and  SMX  degradation  are  better  due  to  the  presence  of  free 
chelators in solution. Figure 27 shows that although the 1:1 EDTA:Fe molar ratio could ensure 
a percentage of  Fe(III)  chelate  very  close  to 100%  (Figure 25),  increasing  this  ratio  to 1.5:1 
(100%  of  iron  chelate)  a  faster  degradation  was  obtained  (1.96  x  10‐2  min‐1  against 
1.18 x 10‐2 min‐1  of  1:1  molar  ratio).  Perhaps,  an  explication  of  this  behavior  is  that  free 
chelators act recapturing the iron ions released from the destroyed Fe‐L chelate, thus avoiding 
iron  precipitation.  However,  this  aspect  cannot  lead  to  an  unconditional  use  of  these 










EDTA:Fe molar  ratio used.   However, despite  the obvious drawback due  to TOC  increase, a 





reaction  rate  associated  considerably higher  (2.51  x 10‐2 min‐1  respect  the 1.14  x 10‐2 min‐1 
obtained when NTA was  added  in  1:1 molar  ratio). Although  the  1:1 molar  ratio  achieve  a 
chelation near 100%, the catalytic activity  in highly  improved by the presence of  free  ligand. 
The presence of free chelator may play an important role on the maintenance of the catalytic 
activity of the Fe‐L complex. 
For what  that  concern OA,  the  L:Fe molar  ratio generally  reported  in  scientific  studies  (L:Fe 




rate of 0.81 x 10‐2 min‐1. A high  increase on  the SMX  removal was observed with 20:1 OAFe 
molar ratio. 
Finally,  some  authors  indicated  1:1  as  L:Fe molar  ratio  to  employ  tartaric  acid  as  chelating 


























EDTA: Fe 1.5:1 NTA: Fe 1.5:1 TA: Fe 10:1 OA: Fe 20:1





observed  when  10:1  molar  ratio  was  used,  when  1:1  was  employed  no  immediate 
disappearance of hydrogen peroxide was observed. The presence of an excessive amount of 
free  tartaric  acid  into  the  solution may  act  as  hydrogen  peroxide  scavenger.  These  results 
confirm  the  very  low  catalytic  activity of  the  TA  that made  it  an  impractical option  for  the 
desired goals. 
Discussing  about    the  possibility  of  improve  the  catalytic  activity  of  iron  chelates,  when 
performing photo‐Fenton at neutral pH using Fe‐L, one can also doubt if use iron III because of 
the stability of the complex or iron II due to the known faster kinetics in regular photo‐Fenton. 






catalytic  activity  than  the  chelates  of  Fe(III)  while  for  longer  reaction  time  this  tendency 






in  literature  reports  such  oxidation.  The mechanism  of  the  better  catalytic  performance  of 
complexed  Fe(II)  should  be  better  studied  in  the  future.  However,  the  catalytic  activity 
improvement  when  Fe(II)  is  used  should  be  observed.    Thus,  this  result  points  out  the 
importance  of  using  Fe3+  in  order  to  ensure  the  better  stability  of  the  complexes  which 




























To  select  the  correct  chelator  to  perform  photo‐Fenton  at  neutral  pH,  it  is  important  to 
observe  not  only  at  the  efficiencies  obtained  by  its  utilization.  The  chelating  agents  are 
compounds which have to be added  into the solution with consecutive  increase of costs and 
TOC.  Then,  the  best  option  is  represented  by  the  compound  capable  to  allow  the  best 
efficiencies  with minimal  costs  and  TOC  increase.  For  this  purpose,  the  cost  estimation  is 
presented.  The  calculation  was  based  in  the  work  of  Bolton  et  al.,  which  normalizes  the 
efficiency  of  the  treatments  carried  out  with  all  the  chelators  tested.  Thus,  the  electrical 
energy  per  order  of magnitude  (EEO) was  calculated  taking  into  account  electricity  costs  of 
irradiation, mixing and  chemical costs  (only chelating agents), all of  them normalized  to  the 
reactor volume (Bolton et al. 2001). The number of orders of magnitude was calculated from 








(kg)  (€ kWh‐1)  (€ kg‐1)  (Wh g‐1) 
EDTA  PANREAC  54.3  0.5  0.139  0.11  0.78 
NTA  PANREAC  42.0  0.5  0.139  0.08  0.61 
OA  PANREAC  43.6  0.5  0.139  0.09  0.63 
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75  0.77  18.8  15  0.03  34  20  44 
EDTA‐Fe 
1:1 
150  0.70  37.5  30  0.02  68  43  96 
NTA‐Fe 
1.5:1 
120  0.82  30  24  0.02  54  29  66 
NTA‐Fe 
1:1 
150  0.72  37.5  30  0.01  68  42  94 
OA‐Fe 
20:1 
150  0.67  37.5  30  0.14  68  45  102 
OA‐Fe 
10:1 
360  0.34  90  72  0.07  162  214  482 
TA‐Fe 
10:1 
10  0.12  2.5  2  0.11  5  18  40 
TA‐Fe 
1:1 
135  0.13  33.8  27  0.01  61  216  486 
Figure  29  presents  the  costs  expressed  in  terms  of  total  energy  requirements  per  order  of 








ratio  instead of 1:1, about 46% of energy  is saved with a  low  increase of TOC (from ≈80% to 
≈120%). Employing NTA chelates in the molar ratio of 1.5:1 in comparison to the 1:1 as it was 
suggested in some scientific studies, the costs could be reduced (≈30% of costs reduction) with 














































































Fe(II) or  Fe(III)  is  important  to  know  that  the  stoichiometric   1:1  L:Fe molar  ratio  is 
generally not enough to ensure the complete chelation of the iron. The optimum ratio 









‐ Using OA  in a photo‐Fenton  like at neutral pH, which chelating strength and catalytic 
activity  are  significantly  lower,  could  only  allow  the  achievement  of  discreet 
efficiencies with an elevate L:Fe molar ratio that involves high TOC contribution.  
‐ TA, with  its minimal  catalytic  activity  could  represent,  among  the  chelating  agents 
tested, the least suitable option for the intended purpose.  
‐ Taking  into account the better properties of biodegradability respect of EDTA as well 
as  the  better  efficiencies  obtained  with  the  smallest  TOC  contribution,  NTA  could 
represent a useful option to perform photo‐Fenton process at neutral pH. In addition, 




















reaction  is fundamental  in order to better perform the treatment and to make  it competitive 
in water decontamination compared with others advanced oxidation processes (AOPs).  
The  catalytic  activity of  the  chelates  is  strongly dependent of  their  stability.  In  fact,  the pH 
operating condition  (circumneutral pH) makes  impossible  to keep soluble  the  iron content  if 
released from the chelators structure. Chelates decomposition should be avoided not only  in 
order  to  elude  the  reaction  rate  decrease  but  also  to  prevent  large  amount  of  Fe(OH)3 
concentrated waste. In fact, as already discussed  in the case of conventional photo‐Fenton, a 
great  amount  of  iron  precipitate  would  mean  the  necessity  of  providing  the  plant  of  an 
additional unit for sludge separation.   Thus, the knowledge of the  influence of the operating 
condition  adopted  for  photo‐Fenton  at  neutral  pH  is  absolutely  important  to  predict  the 
efficiency  of  the  treatment.  Furthermore,  the  control  of  the  parameter  set  up  is  really 
important  to  extend  the  chelates  lifetime  until  the  achievement  of  the  required  level  of 
quality.  




monitoring  of  the  spectrum  modification  over  reaction  can  supply  useful  information  if 
overreaction  instability  phenomena  will  arise.  In  fact,  the  absorbance  of  the  solution  in 
correspondence of  the spectrum peak has been demonstrated  to be directly proportional  to 
the  chelates  concentration.  Thus,  peak  reduction  over  time  represents  a  clear  sign  of  the 
complexes breakage and subsequent decrement of the catalyst content.  
In  this  chapter,  the  stability  of  Fe(III)‐NTA  chelates  by monitoring  the  absorption  spectrum 
during the reaction under different operating conditions will be discussed. Various factors have 
been taken  into account and the stability of Fe(III)‐NTA was studied under thermal, oxidative 
and  photochemical  stress  and  the  effect  of  aging was  considered  as well. More  in  detail, 
Fe(III)‐NTA  solution  stability  was  monitored  under  different  temperature  conditions 
(T=10‐30 °C),  in  presence  and  absence  of  UV‐A  irradiation  and  by  adding  three  different 
concentrations  of  H2O2.  The  additional  effect  on  chelate  stability  caused  by  different 














one  extra hour  to  ensure  the  complete  chelation of  iron  content.  The  amount of  chelating 
agent  required was  determined monitoring  the  absorbance  at  258  nm  of  Fe3+  solution  by 
progressively addition of NTA.  Increasing  the chelator concentration,  in  fact,  the absorbance 
grew until showing a plateau which coincided with the molar ratio of 1.5:1 (NTA:Fe(III)). This 
ratio,  which  correspond  to  a  small  excess  in  NTA  was  necessary  to  ensure  the  complete 
chelation of  the  iron  content  in  the  condition adopted  for  chelation process  (De  Luca et al. 







































the  contribution  at  the  considered  concentration was  totally  insignificant  compared  to  the 
intensity  of  the  peak  registered  for  Fe(III)‐NTA  chelates  (0.2%  of  the  initial  absorbance 
exhibited by  the chelates solution).  In  this  regard,  it can be considered  that  the presence of 
oxidant did not compromise the monitoring of chelates solution stability. 
6.4 Methodology  
The  effects  produced  on  chelate  solution  stability  by  the  variation  of  different  operating 
parameters have been evaluated separately as well as synergistic effects. 
The parameters that have been varied were: 
•  The  temperature  in  dark  as well  as  during  the  irradiation with  UV‐A  and  also  after 
addition of hydrogen peroxide (0.59 mM, 20 mg L‐1); 
•  The  hydrogen  peroxide  doses  (0.59  mM,  1.18  mM  and  2.94  mM  corresponding  to 
20 mg L‐1, 40 mg  L‐1 and 100 mg  L‐1 respectively) at  standard  temperature  (25  °C) and under 
UV‐A irradiation; 
•  The  source of  irradiation during oxidation by  adding  specific hydrogen peroxide dose 
(0.59 mM) and at standard temperature (25 °C). 
Effects on chelates solution stability could be also produced depending of the concentration of 
iron  and  NTA  adopted.  However,  these  two  concentrations  should  be  fixed  in  order  to 




the  effluent  in  agriculture without  excessive  requirement  of  NTA  content.  The  amount  of 
chelator was  instead determined to ensure the complete chelation of the  iron content (1.5:1 
NTA:Fe(III)).  Under  photochemical  stress  the  stability  would  be  probably  compromised  as 
much as lower is the concentration of the chelates. The moles of photons available are in fact 
independent of  the  characterization of  the  solution. Thus,  the moles of photons per mol of 
chelates  in the unit time will be  lower when  increasing the concentration of chelates. Under 
photochemical  and  oxidative  stress,  instead,  the  worse  scenario  would  occur  in 
correspondence of the higher concentration of chelates used. In this condition, the amount of 
Fe(III)‐NTA would  influence the stability of the chelate solution  in reason of the more or  less 
enhancement of the kinetic order rate of the photo‐Fenton reaction.  













most  profound  change  is  in  the  nature  of  the  double  bond  of  the  carbons.  Then,  the 











More  interesting  could be  the monitoring of  the  solution  stability under combined effect of 
aging and  inconstant  temperature. This  information  is,  in  fact, very useful  in order  to better 
implement  the  wastewater  treatment  plant’s  management  system.  In  this  regard,  the 





































chelate  solution was monitored  during  two  hours  under UV‐A  irradiation  and  temperature 
control. The changes in absorbance at 258 nm exhibited by the solution under UV‐A irradiation 
and  constant  temperature  are  shown  in  Figure  33.  The  results  highlight  as  under  photons 
transfer the role of the temperature control completely changes. In fact, when UV‐A radiation 















































































trend  radically  changed.  Thus,  a  reduction  in  chelate  content  was  gradually  registered 
revealing  the beginning of  the  complexes damage. This evidence was also confirmed by  the 
appreciable  increment  of  the  pseudo‐first  order  kinetic  constant  calculated  for  the  second 
segment of the curve (kobs =2.53 x 10
‐3 min‐1). Similarly to this behavior, when the temperature 
was  risen  at  30  °C,  instability  phenomena were  sooner  arisen.  The  second  segment  of  the 






the  temperature  cannot  directly  influence  the  achievement  of  instability  phenomena  in 
chelate solution,  its control allows extending  the  lifetime of  the catalyst. The  release of  iron 
will start as sooner as higher the temperature  is. Since  it starts, the chelates solution’s decay 
followed  a  similar  trend.  This  similarity  is  remarkable  for  the  almost  parallel  curves  of 
absorbance  reduction which,  in  the  second  segment,  showed  almost  the  same pseudo‐first 





































done.  During  the  first  part  of  the  reaction  the  photons  transferred,  in  almost  all  the 
temperature test range, were not able to produce the breakage of the chelates bonds and no 
NPOC  removals  could  be  achieved.  Then,  by  an  intramolecular  photoredox  process, which 
leads  to  the  chelates  destruction,  ferrous  ion  and  organic  radicals  from  the  ligands  were 
formed  (Balzani  and  Carassiti  1970).  A  small mineralization  of  the  solution  could  be  then 
achieved  (Balzani and Carassiti 1970; Abida et al. 2006). Because  the APCAs  like NTA do not 
absorb  light  in  the  range of  study,  the direct photolysis might be negligible  (Bunescu  et  al. 
















Looking  at  the  results  showed  in  the  Figure 35  solution,  the presence of H2O2  involved  the 





































control  of  the  temperature  could  be  really  useful  to  extend  the  lifetime  of  the  chelates. 
Remarkable  is  the experimental evidence of  total H2O2  consumption achieved after only 10 
minutes  of  reaction  for  the  whole  analyzed  conditions.  The  kinetics  exhibited  in  chelates 













beginning  of  the  reaction.  The  hydroxyl  radicals  produced  quickly  attacked  the  chelates 
molecules producing the breakage of the bonds of the Fe(III)‐NTA complexes. As effect of the 
chelates  decomposition,  confirmed  by  the  reduction  of  the  absorbance  at  258  nm,  the 
correspondent  amount  of  free  chelator  obtained  was  made  available  for  mineralization. 
Differently from what registered in absence of oxidant, the mineralization curve of the solution 
did  not  show  any  initial  segment  essentially  horizontal  confirming  the  instantaneous 
occurrence of breakage and  then mineralization of  the chelates.  It appears also clear as  the 
amount  of  oxidant  was  totally  inadequate  to  achieve  high  levels  of  efficiencies.  After  30 
minutes of reaction only the 15% of mineralization was achieved. Taking into account the total 
H2O2  consumption  at 10 minutes of  reaction  and  comparing  this data with  the much more 
smaller efficiency obtained under the same  irradiation dose  in absence of oxidant (≈1%),  it  is 
reasonable to ascribe this efficiency to the oxidative hydroxyl radicals activity. Since this time 
and until the end of the experiment, the extra contribution on mineralization was fixed at 5‐6% 
of  total  carbon  removal.  This  additional  removal  can be  then  ascribable  to  the presence of 
organic  radicals originated  from  the oxidation of  the  free NTA.  In  fact, at wavelength  longer 





























the  solution, was  supposed  to be  the  responsible  of  the  additional mineralization  achieved 
(Abida et al. 2006). 















30 0.90 x 10‐3 37.5 
UV‐A /H2O2 
[H2O2]0=0.59 mM 





At  standard  temperature  (T=25  °C)  the  effect  of  hydrogen  peroxide  concentration  was 
evaluated.  In order to quantify the effect of the H2O2 dose on the  instability of  iron chelates 
solution,  different  Fe3+:H2O2  ratios  were  adopted.  In  Figure  37  is  shown  the  reduction  of 






















































all  the  conditions  analyzed. As observable  in  the  top of  the  figure,  in  this period when  the 
curves showed a considerably higher slope, the pseudo‐first order kinetic constants appeared 
almost  proportionally  to  the  increasing  of  oxidant  concentrations  (kobs,1:1=0.07  x  10
‐1 min‐1, 
kobs,1:2=0.13  x  10
‐1 min‐1,  kobs,1:5=0.29  x  10
‐1 min‐1).  The  quick  complete  consumption  of  the 
oxidant for the whole doses employed could have been occurred for the insufficient amount of 
oxidant as well or, in some cases, for its excess by reducing the oxidation rate of the Fenton’s 
process  (Ku  et  al.  1998;  Sillanpää  et  al.  2011).  Anyway,  since  the  hydrogen  peroxide  was 
completely exhausted, a stronger reduction  in chelates content was still observed and  it was 
much more significant as higher the initial hydrogen peroxide concentration was. Once again, 
this  result  could  be  related  with  the  higher  production  of  organic  radicals  generated  for 
decomposition of the Fe(III)‐NTA chelates. Finally, after almost 20 minutes from the beginning 
of the reaction, the kinetic reaction drastically dropped as obviousness of the consumption of 








taking  into  account  the  effect  of  the  competition  established  between  the  compounds  for 
reaction with the available non‐selective HO∙ radicals (De Luca et al. 2014). Thus, the amount 
of radicals made really available for reaction with the chelates was reduced and the  lifetimes 
of  the  chelates  could  be  extended.    Finally,  even  though  the  response  of  the  chelates  can 
change according with the complexity of the system, the information got in the present study 





































mineralization  of  the  solution  followed  by  another  step  in which  the  extra  efficiency  was 
ascribable to the action of the only organic radicals. 


















wavelength of  radiation  emitted  from  the  lamp  implies  effects  strongly different.  Thus,  the 






















































0.008 min‐1 respectively. After  the  total hydrogen peroxide consumption  (at 10 minutes)  the 
kinetic slowly reduced overtime reaction. The wider emission spectrum of the Xenon lamp was 
probably responsible of the higher instability arisen with respect to what happened when UV‐
A  lamps  were  employed.  After  120  minutes  of  irradiation,  in  fact,  the  67%  of  chelates 
destruction was caused but a 55% was instead obtained under UV‐A irradiation corresponding 
to a UV dose of 3 and 6 kJ L‐1 respectively.  It seems clear as, overlooking  in  this context  the 


































consumption  of  H2O2,  the  organic  radicals  generated  were  strongly  responsible  for  the 
breakage of the bonds in chelates structure but their contribution was not enough to produce 





An analysis of  the  stability of  the  chelate  solution under different  combination of  the most 






observed  in  the absorbance exhibited by  the chelate  solution which demonstrates a 
good stability of the complexes under aging. 
‐ Under  UV‐A  irradiation  the  chelates  solution  showed  a  temporary  stability  before 
exhibiting a gradual damage and subsequent iron release. Nevertheless, the possibility 
of delaying  the beginning of  the  instability phenomena by  temperature  control was 
demonstrated.  In  fact,  the decomposition of  chelates  started  as  soon  as higher  the 
temperature of  the  solution was kept.  In  spite of  that,  the  release of  iron  from  the 
structure of the complex was completely avoided during two hours of irradiation when 
keeping  the  temperature  at  10‐15  °C.  Particularly  interesting  is  the  evidence  that 
shows  no  release  of  iron  before  45  minutes  of  irradiation  under  the  whole 
temperature test range.  
‐ Under UV‐A irradiation a slow mineralization of the solution was also achieved (≤16%). 
Likewise, NPOC  removal  curves  showed  a  first  step  in which  the  solution  remained 
stable followed by a gradual decline due to the action of the organic radicals produced 
by the breakage of the chelates.  
‐ By combining photochemical and oxidative  stresses,  the chelate decomposition with 
subsequent  iron  release  was  unavoidable.    Thus,  by  adding  H2O2  (0.59  mM)  the 
absorbance  reduction  curves  of  the  solution  showed  a  gradual  decline  since  the 
beginning  of  the  irradiation.  Regardless,  once  again  by  controlling  the  temperature 
solution was still possible the achievement of a chelates lifetime extension (from 60% 
of  reduction  to  42%  in  two  hours  turning  the  temperature  down  20  °C).  Besides, 
similarly  to what  observed  in  chelates  content  reduction,  the mineralization  of  the 
solution started simultaneously with the beginning of the  irradiation. Thus, the extra 








Fe(III)‐NTA.  Also  the  efficiency  in mineralization  exhibited  a  progressive  increment 
according to the  increment of the hydrogen peroxide dose applied (from 20% to 44% 
when increasing H2O2 by five times). 
‐ The  influence  of  the  emission  spectrum  of  the  lamps  employed  for  irradiation was 
finally  confirmed.  As  it was  expected  UV‐C  lamps were  the most  unfavourable  for 
applications  in  photo‐Fenton  like  at  neutral  pH  catalysed  by  iron  chelates.  The 
solution,  in  fact,  suffered  an  unbearable  stress  because  the  proximity  of  its  peak 
absorbance wavelength  to  the  peak  emission wavelength  of  the UV‐C  lamps. More 
than 90% of reduction in chelates content was, in fact, registered after only 30 minutes 
of UV‐C irradiation by adding 0.59 mM H2O2. In spite of that, 55% and 67% of reduction 
of  the  chelates  available  for  the  reaction  was  registered  after  two  hours  under 
irradiation with  UV‐A  and  Xe  lamps  by  adding  0.59 mM  H2O2.  The wider  range  of 



































ignored.    In  this  chapter  the  effect  of  the  initial water  quality  on  the  development  of  the 
treatment has been evaluated. At  this purpose, several natural aqueous matrixes have been 
spiked with  the  target  compound  (SMX)  and  treated  by means  of  Fe(III)‐NTA  based  photo‐
Fenton like at circumneutral pH. The natural aqueous water matrixes chosen for this study (tap 
water,  secondary  effluent  from  municipal  wastewater  treatment  plant,  well  water)  were 
significantly  different  in  terms  of  initial  composition  in  order  to  better  determine  their 
influence in the treatment. The experiments have been also carried out in Milli‐Q water for an 
easier comparison.  
Additionally, with  the  intention of making  the  study more  realistic  in  terms of possible  real 
application,  the  chelating process was  carried out  separately  from  the  treating  solution and 
then  spiked  just  before  the  treatment.  In  the  previous  studies,  the  chelating  process was 
carried out directly  in the solution to be treated. In  large scale treatment unit, this should be 
obtained by adding  iron and  the chelating agents  in  the solution, adjusting  the pH and  then 
waiting a  reasonable  time  to ensure  the proper  formation of  the  iron chelate.   This process 
would  significantly  increase  the volume  required  for  the unit of  treatment and  increase  the 
amount of reagents required to control the pH. The intention of find out a modified treatment 
in order  to overcome the  large amount of reagent needed  for pH adjustment and  to reduce 
the process’ cost would be completely vanished. The suitability of the iron chelate solution to 











longer  iron chelates stable under  the attack of  radicals and photons could determine better 
performance  if considering  the global effect on SMX  removal and  iron sludge production.  In 
this  chapter,  the  results  obtained when  dosing  the  iron  chelate  solution  over  reaction,  to 
reduce  the  exposition  to  the  oxidative  and  photochemical  stress,  are  also  discussed.  The 
addition of Mn2+ for mediated photo‐Fenton  like at circumneutral pH catalyzed by Fe(III)‐NTA 
chelates was also investigated. Moreover, the possibility to enhance the process by applying a 
selective  oxidation  of  the  target  compound  was  also  considered.  Hydrogen  peroxide  was 







adjusted  to  8.0  to  allow  the  chelating  agent’s  dissolution.  The  treating  solution  was  then 
prepared by adding SMX in concentration of 0.079 mM (20 mg L‐1, TOC= 12.3 mg L‐1, COD= 25.2 





To perform  the experiment with dosage of  iron  chelate,  to  limit  the dilution of  the  treating 
volume, a more concentrated iron chelate solution was prepared.  The methodology followed 










For  the Mn2+_mediated photo‐Fenton  like  catalyzed by Fe(III)‐NTA, Mn2+ as MnSO4∙H2O was 
added  in molar  ratio of 0.5:1 Mn:Fe (0.047 mM of Mn2+ corresponding  to 2.45 mg L‐1).   The 












the  a  Mn2+  content  respecting  the  0.5:1  Mn:Fe  was  the  exact  stoichiometric  molar 
concentration of Mn(II)‐NTA chelate of possible formation.  
All the Photo‐Fenton like experiments were performed under UV‐A irradiation. At this purpose 












































































pH  5.3  7.5 7.4 ± 0.02 7.9 
NPOC (mg L‐1)  «1  3.7± 2.9 7.2 ± 1.7 1.6± 0.7 
IC (mg L‐1)  «1  31.6± 4.1 78.7 ± 5.1 35.5± 0.6 
TN (mg L‐1)  «1  1.8± 0.6 22.7 ± 15.1 22.4± 0.4 
Na+ (mg L‐1)  «1  66.7 ± 40.1 392.2 ± 35.7 41.3 ± 9.5 
NH4
+ (mg L‐1)  «1  <LOD 20.1 ± 28.5 <LOD 
K+ (mg L‐1)  «1  11.9 ± 6.6 22.9 ± 0.4 1.4 ± 1.4 
Ca2+ (mg L‐1)  «1  35.7 ± 6.9 71.5 ± 11.2 55.9 ± 0.9 
Mg2+ (mg L‐1)  «1  16.2 ± 5.1 59.7 ± 8.5 66.4 ± 2.7 
Alkalinity (mgCaCO3 L









chelating  process  separately  from  the  solution  to  be  treated,  represents  an  useful  tool  to 
correctly  evaluate  this  effect.  Thus,  the  competition  for  the  chelating  agents  due  to  the 
presence of other cationic species can be then neglected in this step and limited at the phase 
of  treatment. Despite  this,  after  the  addition of  the  volume of  chelate  solution  required  to 
reach  the  desired  catalyst  concentration,  the  chelated  central  cation  can  equally  be 










It appears evident,  that even  improving  the chelating process,  the  competition exhibited by 
other  ionic species present  into the solution cannot be completely avoided. Thus, chelates of 








well  water  and  wastewater  (almost  10  times  slower),  as  it  is  also  observable  from  the 
calculated  pseudo‐first  order  kinetic  constants  (kobs).  These  assumed  the  value  of 
(1.46±0.29) x 10‐2  min‐1,  (7.91±1.00)  x  10‐3  min‐1,  (4.26±0.60)  x  10‐3  min‐1, 
(3.84±1.52) x 10‐3 min‐1 respectively when treating SMX in Milli‐Q water, tap water, well water 
and wastewater.  
By  correlation of  the experimental  results obtained,  it  is possible  to observe  that  the  faster 
kinetic  rates  correspond  to  the  reactions  occurring  in  the  solution  in which  the  initial  iron 
content was higher  (Figure 42(b)).  In  fact,  in  the case of Milli‐Q water and  tap water, higher 
H2O2 consumption was also observed after 120 minutes of reaction. The higher production of 
radicals  was  not  only  observable  in  terms  of  SMX  degradation  but  also  in  the  chelates 
decomposition.  In  fact,  after  45 minutes  of  irradiation  a  gradual  iron  loss was  observed  in 
Milli‐Q water.  The  same  effect  started  a  little before  in  tap water, which  the  curve of  iron 
content showed  the same slope  than  in Milli‐Q water. This experimental evidence shows as, 
under the same condition of stress, the iron chelate decomposition follows a similar trend. 
On the other hand, in well and wastewater, which showed the lowest reaction rates in term of 












































































breakage  of  the  chelates  almost  null.  In  spite  of  that,  the  H2O2  consumptions  showed  a 
tendency  analogue  to  what  observed  in  tap  and Milli‐Q  water.  This  result  can  be  better 
understood  if  taking  into  consideration  the  specific  quality  of  each matrix  spiked with  the 
contaminant. Wastewater was  the matrix characterized by  the highest alkalinity and organic 
matter  content.  Thus,  considering  the  rate  constant  for  reaction  of  the  reactive  species  in 
solution, the scavenging effect operated by the carbonate species on the hydroxyl radicals can 
be  easily  understood  (Table  34).    Moreover,  the  higher  content  in  organic  matter  in 
wastewater  could  have  contributed  in  the  formation  of  other  iron  chelates  species  photo 
chemically  inactive. Then,  their contribution  in  radical production was null while  limiting  the 
loss of  the  iron content. Concerning well and  tap water,  in  this case  the contribution of  the 
carbonates content in the scavenging well effect of the radicals might be almost comparable. 
The two matrixes, in fact, are characterized by an almost equal alkalinity while tap water was 
















NOM 1.9 x 104 to 1.3 x 105 (mg L‐1)‐1s ‐1 (Peyton et al. 1998) 
Additionally, the results in Figure 42(b) shows as, when iron loss was registered, the beginning 
of  the  iron  chelate  decomposition  coincided with  a  change  in  the  degradation  rate  of  the 
















MQ  7.35±0.17  6.61±0.92 77.1 (1.46±0.29) x 10‐2 34.1  96.7 
TW  7.21±0.06  7.35±0.08 50.3 (7.91±1.00) x 10‐3 49.6  85.0 
WW  7.33±0.10  7.49±0.06 30.5 (3.84±1.52) x 10‐3 1.6  77.5 
HW  7.39±0.01  7.20±0.04 51.2 (4.26±0.60) x 10‐3 9.2  75.0 
These results remark  the  importance of keeping soluble  the reaction’s catalyst  the  longer as 
possible.  In  the  previous  chapters  it  has  been  also  demonstrated  as  the  resistance  of  the 
chelate solution under oxidative and photochemical stress does not persist until the complete 
hydrogen peroxide consumption. Some  strategies could be  then adopted  in order  to extend 














solution  in  one  unique  addition  and  when  dosing  the  chelates  as  by  scheme  represented 
before.  Iron  content  as  Fe(III)‐NTA  during  the  reaction  is  also  showed.  As  it  is  possible  to 
observe, when dosing over  reaction  the  iron chelate solution, at  the beginning,  the  reaction 
rate showed a slower kinetic than when added entirely in one unique dose. On the other hand 
by  dosing  Fe(III)‐NTA,  around  45  minutes  of  reaction,  it  was  possible  to  achieve  higher 
concentration of  iron. Then, the kinetic of SMX removal also showed a significant  increment. 
However, though the concentration of iron after 120 minutes of reaction was higher by almost 
1 mg L‐1  than  in  the case of  the unique addition,  the kinetic  rate of SMX  removal showed a 
more drastic decrease. This result can be probably explained considering the decomposition of 






After  the  achievement  of  the  concentration’s  peak  of  iron  chelate  (around  45 minutes  of 
reaction),  the  chelate  solution  showed  a  reduction  in  iron  content  following  exactly  the 







































In  the  first 10 minutes of  reaction, H2O2 consumption  followed  the same  trand  for both  the 
















































































Moreover,  since  no  significant  difference  in  term  of  iron  chelates  content was  observable 
when  adopting  the  two  different  strategies,  no  change  in  the  kinetic  rate  of  SMX  removal 






More  in detail,  in the first minutes of reaction (30‐40 minutes), due to the higher content  in 
iron chelate, the decomposition’s kinetic was slightly higher  in the case of the single addition 
of  iron chelate solution. Afterwards,  the decomposition kept  following  the same kinetic  rate 
and no  significant difference of H2O2 was observable  at  the  end of  the  experiment.    These 
results demonstrate that  the enhancement of SMX removal achievable by dosing  iron chlate 
solution  is  limited  (in  the  configuration  considered  in  this  study)  by  the  presence  of  high 
contents of carbonates and organic matter.  
When treating SMX in well water, the results were more characteristic. Figure 47 shows as the 
strategy  of  iron  chelate  dosage was  successful  to  overcome  the  competition  for  chelation 
established by the presence of the high content in ionic species. After 30 minutes of reaction, 
in  fact,  the  iron  content  as  Fe(III)‐NTA  overcome  the  value  of  4.5  mg  L‐1.  However,  this 






































In  Table  36  are  summarized  the  essential  results  of  the  comparison  between  iron  addition 
strategies  in  the water matrixes considered  in this study. For the experiment with dosage of 

















































































7.21±0.06  7.35±0.08  50.3  (7.91±1.00) x 10‐3  49.6  85.0 
Fe(III)‐NTA 
dosage 




7.33±0.10  7.49±0.06  30.5  (3.84±1.52) x 10‐3  1.6  77.5 
Fe(III)‐NTA 
dosage 




7.39±0.01  7.20±0.04  51.2  (4.26±0.60) x 10‐3  9.2  75.0 
Fe(III)‐NTA
dosage 


















presence of  the only  Fe(III)‐NTA  (Li  et  al.  2016).  From  this  study,  it  can be  deduced  as  the 
mixture of Fe(III)‐NTA and Mn(II)‐NTA complexes showed significant spectral changes after the 
addition  of H2O2.  The  absorbance  profile,  in  fact,  extended  to  the  visible  light  region  (e.g., 
starting from 380 nm versus 500 nm before and after the addition of H2O2), and also showed a 






the  process  is  to  exchange  the  Fenton’s  oxidant  (H2O2)  for  S2O8








chelate has been already discussed  in  the  introduction,  the  radical production will be surely 
reduced  by  the  presence  of  the  transition metal  in  the  chelate  form.  A  strong  increase  of 
radical  production  by  irradiation  cannot  be  equally  expected.  In  fact,  the molar  extinction 












It can be observed as when applying UV‐A/PS/FeNTA  low efficiency  in  term of SMX  removal 
could be obtained  (only 28% of  SMX  removal was obtained  after 120 minutes of  reaction). 
Though the initial rate for reaction (6.99 x 10‐3 min‐1) was almost comparable to what obtained 
in  the  other  experiments,  the  final  SMX  removal  percentage  was  not  really  significant  if 
compared with  the others. This  result was quite predictable  if  taking  into  consideration  the 
aspects previously remarked.  Since iron in chelated form is not as reactive as the free ion, the 
catalytic effect  in PS decomposition  is obviously  reduced. Moreover, due  to  the much  lower 
molar  extinction  coefficient  than  under  UV‐C  irradiation,  UV‐A  irradiation  cannot  ensure  a 



































kinetic was  exhibited  by  SMX  removal  during  iron  chelate  dosage  (8.48  x  10‐3 min‐1 while 
(2.20±0.82) x 10‐2 min‐1 in case of the single addition of catalyst). This result is easily explained 
if considering the initial lower content of iron in the first 30 minutes of reaction. Afterwards, a 











solutions,  iron  chelate dosage  seems  to be an useful  strategy  to extend  the  lifetime of  iron 




((2.20±0.82)  x  10‐2 min‐1),  the  highest  between  those  registered  in  the  set  of  experiments 
carried out in this section. Thus, though the percentage of SMX removal after 120 minutes of 
reaction  did  not  result  significantly  enhanced  respect  to  the  other  experiments,  the  higher 
initial  rate  makes  this  strategy  particularly  interesting.  The  trend  showed  in  iron  chelate 
decomposition and the initial content of iron chelate demonstrated that the presence of Mn2+ 































































UV‐A/H2O2/FeNTA  7.35±0.17 6.61±0.92 77.1 (1.46±0.29) x 10
‐2 34.1  97.7 
UV‐A/H2O2/FeNTAdosed  7.56  5.88 74.9 8.48 x 10
‐3 20.9  95.0 
UV‐A/H2O2/FeNTA_Mn
2+  7.34±0.14 5.86±0.51 78.1 (2.20±0.82) x 10‐2 32.5  100 
UV‐A/PS/FeNTA  7.40  3.66 27.9 6.99 x 10‐3 32.7  ‐ 




the  reaction. Highest  content of  competing  ions  can drastically  reduce  the efficiency of  the 
chelation process resulting in a minor amount of catalyst available for the Fenton like reaction. 
On the other hand, alkalinity plays a fundamental role during the treatment, when carbonates 
species  act  as  scavengers  for  radicals  reactions  with  the  target  compounds.  Further 
investigation could be carried out to find a rule able to make predictable the average efficiency 
obtainable if knowing the quality of the treating water.  
‐ Iron  chelate  dosage,  in  Milli‐Q  water  as  by  the  scheme  assessed  in  this  study, 
demonstrated to be useful to extend the lifetime of the chelates (in almost all the real 
matrixes  used  as well).  This  effect was,  however, not  combined with  a  higher  SMX 
removal.    Nevertheless,  the  results  showed  in  this  section  cannot  be  considered 




‐ UV‐A/PS/FeNTA  treatment was between  all  those  considered  in  this  study,  the one 
that showed the lowest eficiency in terms of SMX removal. Though, as discussed in the 
introduction,  some  studies  have  demonstrated  that  chelate  driven  persulfate 
activation  is  possible,  under  the  experimental  conditions  adopted  in  this  study,  the 
result  was  not  satisfactory.  The  low  concentration  of  the  reagents  adopted  were 
probably  not  enough  to  ensure  the  proper  persulfate  decomposition.  Increase 
production could have been obtained by coupling metal activation and UV irradiation.  
However,  by  the  intent  of  extending  the  lifetime  of  the  chelates,  UV‐C  irradiation 
should be avoided. On  the other hand, persulfate activation  is more effective when 
under UV‐C  irradiation. Thus, also  in  this case,  further  investigation might be carried 
out in order to find out the optimum conditions to be adopted. 
‐ Finally,  Mn2+_mediated  Photo‐Fenton  like  catalyzed  by  Fe(III)‐NTA  chelates  was, 
between  the processes  considered,  the most promising  strategy of  this  study.  Even 
though  the  enhancement  obtained  by  adding Mn2+ was  not  as  resounding  as  from 
























In  this chapter,  the  results of a  study carried out at  the University of Cincinnati  (Ohio, USA) 
under  the supervision of  the Professor Dionysios D. Dionysiou are discussed. The aim of  this 
study was to evaluate the effect of the presence of halide anions as bromide (Br‐) and chloride 
(Cl‐)  when  applying  UV  and  Fe2+  activated  persulfate  (PS)  treatment  for  the  removal  of 
recalcitrant organic compounds.  












It has a documented perturbation  risk on  the ecosystem via  interruption of  sexual hormone 
system of fish and other aquatic organisms (Zucchi et al. 2011). NB  is a nitrite product of the 
chemical industry often used in glazing agents or solvents (Agrawal et al. 2011). Several studies 











1990;  Spain  et  al. 2000). ATZ  is  an herbicide of  the  triazine  class mainly  applied  to  remove 
broadleaf and grassy weeds  in corn or crops. Agricultural runoff as well as dumped pesticide 
wastes  from  pesticide  manufacturing  industry  can  both  result  in  the  presence  of  this 
compound  in aquatic systems  (Gosh and Philip 2006). Since 2003, atrazine has been banned 
for agricultural use by EU  though  its use  is  still allowed  in countries  such as China and USA 
(Bethsass and Colangelo 2006). Over 60 million pounds of atrazine have been applied annually 
in  the United States  (Acosta et al. 2004). Persistence of ATZ  in  the environment makes  it a 
Priority A  chemical  for  potential  groundwater  contamination  by US  EPA  (US  Environmental 
Protection Agency  1985). AMP  is  a  semi‐synthetic  penicillin  largely  used  as  an  antibiotic  in 
human and veterinary medicine (Elmolla and Chaudhuri 2009a). The most significant problem 



















NB and NBA, a C18 Discovery HS  (Supelco)  column  (4.6  x 150 mm, 5  μm) was utilized. The 
column  temperature was  set  at 25  °C.  The mobile phase  constituted of 0.1%  acetic  acid  in 
Milli‐Q water  and  ethanol  in  a  ratio of 60:40  (v:v) with  a  flow  rate of 0.2 mL min‐1  and  an 
injection volume of 50  μL  (Method no.1). The  second method employed  for AMP detection 
(Method no.2)  involved  a Nova‐Pak C18 Waters  column  (3.9  x 150 mm, 5  μm).  The mobile 
phase constituted of 0.1% acetic acid in Milli‐Q water and acetonitrile in a ratio of 80:20 (v:v). 
The temperature column was set at 25 °C, with the flow rate at 0.5 mL min‐1 and the injection 
volume  at  20  μL.  The  detection  wavelength,  retention  time,  limits  of  detection  and 







competitor  for  determining  second‐order  rate  constants  of  BZ4  with  hydroxyl  radical  and 
sulfate  radical,  respectively.  In  this  case  the  same  column  employed  for BZ4 detection was 















    (nm)  (min) (x10‐6 M) (x10‐6 M) 
BZ4  1  226.0  3.8 0.19 0.62 
NBA  1  286.4  5.7 0.10 0.32 
NB  1  286.4  7.0 0.17 0.57 
ATZ  1  226.0  7.4 0.07 0.24 
AMP  2  196.4  6.0 2.32 7.72 






water  solution  was  determined  to  be  0.1  mW  cm‐2  by  ferrioxalate  actinometry,  I‐/IO3
‐ 




the necessity of an additional  sulphur  removal or  the  reductive  formation of  sulphide  in an 
anaerobic process. The release of  iron  into  the environment  is not regulated  in Europe or  in 
USA, though US EPA has established a Secondary Maximum Contaminant Level of 0.3 mg L‐1 for 
this metal. The  low  iron concentration used  in this study could therefore  limit the release of 
iron. Due to the limit of the analytical methods, a high initial contaminant concentration of 40 
µM was chosen so that the kinetics could be compared in terms of both the degradation of the 
parent  compound and  its mineralization extent. A high  initial halide  concentration of 5 mM 
was used  aiming  to observe  its direct  impact on  the proposed UV‐254 nm/PS/Fe2+ process. 
Sulfuric acid or sodium hydroxide was used when pH adjustment was required.  
In  competition  study  for  the  determination  of  second‐order  rate  constants,  the  initial 
concentrations of BZ4, pCBA (kHO∙/pCBA=5 x 10
9 M‐1 s‐1 (Buxton et al. 1988)), and H2O2 were 4 μM, 








or  TA  was  observed.  Any  observed  degradation  of  these  compounds  would  therefore  be 
resulted from radical reactions. The rate constant of t‐BuOH with hydroxyl radical (kHO∙/t‐BuOH= 
6.0 x 108 M‐1  s‐1  (Buxton et al. 1988))  is around  three‐order higher  than with  sulfate  radical 
(kSO4∙‐/  t‐BuOH  =  8.4  x  10
5 M‐1 s‐1(Clifton  and  Huie  1989)).  Thus,  the  addition  of  an  excessive 
amount  of  t‐BuOH  allowed  a  strong  suppression  of  the  reaction  of  target  compounds with 
hydroxyl  radical  (Rickman  and Mezyk  2010;  Toth  et  al.  2012;  He  et  al.  2014).  Though  the 
presence of  the  competitors and  t‐BuOH  influenced  the  steady‐state  radical  concentrations, 
without  the  radical  concentration  values,  the  second  order  rate  constant  of  BZ4 with  the 
radical  species could  still be calculated according  to  the  following equation  (Eq. 94) without 







the  case  of  TOC  measurement,  no  quenching  substance  was  added  either.  Instead,  the 













As  shown  in  Figure  51,  by  increasing  the  iron  concentration  from  15  µM  to  20  µM  in  the 
presence of 100 µM PS and 5 mM Br‐, no significant enhancement was observed,  i.e., 10% vs 



























concentration  increase  from 100 μM  to 500 μM resulted  in a much higher efficiency on BZ4 
removal, which could be attributed to the generation of more radicals according to reactions 




To  better  understand  the  influence  of  the  catalyst  and  bromide  on  BZ4  removal,  further 
studies were carried out. As can be deduced from Figure 52, in either presence or absence of 
bromide,  there  was  a  slight  improvement  in  the  percentage  degradation  of  BZ4  with  the 
addition of 20 µM Fe2+. The pH adjustment  in the presence of 20 µM Fe2+   did not show any 





















versus  40  µM  BZ4),  the  competition  of  Br‐  for  the  radicals  led  to  a  reduced  BZ4  removal 
effectiveness. To better understand this result, the quenching ratio based on the second‐order 
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  (95) 
The obtained RHO∙/RSO4∙‐=2.62 (>1, Table 40) suggests the reaction of sulfate radicals with BZ4 































































































































has  a  low  second  order  rate  constant  of  ≤  106  M‐1  s‐1  with  SO4∙
‐,  was  still  found  to  be 
significantly degraded by UV/PS process  (He et  al. 2014).  Thus  the  contribution of hydroxyl 
radical  at  low  pH  conditions may  not  be  neglected.  The  degradation  efficiency  of  all  these 
compounds  in Figure 54  followed well with  their  relative  reactivity with  the hydroxyl  radical 
and  sulfate  radical  in  the  absence of  bromide. When  the  concentration of Br‐  (5 mM) was 
more  than 100  times higher  than  those of  the  target  compounds and  its  reactivity with  the 






effect  was  probably  due  to  suppressions  on  sulfate  radical  reaction.  This  effect  is 
experimentally  confirmed  except  for  NB.  The  presence  of  Br‐  significantly  enhanced  the 
degradation rate of NB, indicating that Br‐ acted as a promoter of the degradation of NB (Wu 
et al. 2015). After 200 min  treatment,  the percentage removal of NB  increased  from 53%  to 
79%  along with  kobs of  (4.4±0.3)  x 10
‐3 min‐1  in water  and  (6.2±0.1)  x 10‐3 min‐1  in bromide 





































the  basis  of  studies  reported  in  the  literature  (Fang  and  Shang  2012;  Lutze  et  al.  2014),  it 











As  shown  in  Figure 55,  the enhancement attributable  to  the presence of bromide  ions was 
clearly  observed  even  during  the  direct  photolysis  of  NB,  with  23%  and  45%  removal, 
respectively,  in  the  absence  and  presence  of  bromide  ions  in  200  min  (pH0=6.0±0.3, 
pHf=5.5±0.5). Comparatively, there was no significant difference in the presence or absence of 
bromide  by  UV/PS/Fe2+  at  pH  3  (Figure  56).  No  adverse  impact  on  the  removal  of  NB  at 

























































In chloride containing water,  there was a 28%  removal of NB, which was comparable  to  the 
direct  photolysis  of NB.  However,  the  presence  of  chloride  ions  in  UV/PS/Fe2+  (pH=3) was 
found to promote significantly the treatment efficiency reaching 97%, as shown  in Figure 56. 
Several  studies  have  demonstrated  in  SO4∙
‐  based  treatment  systems  the  involvement  of 
various Cl‐ related chain reactions leading to the generation of chlorine based radicals such as 
Cl∙  and Cl2∙
‐  to participate  in    the  degradation of  the  contaminants  (Anipsitakis  et  al.  2006; 
Wang et al. 2011; Yuan et al. 2014).   
The positive effect of bromide on degradation kinetics could be extended to the mineralization 
of  NB,  as  shown  in  Figure  57.  Despite  the  promising  result  obtained  in  terms  of  NB 
degradation,  the  contribution  of  chloride  to  the  mineralization  was  minimal,  which  may 
indicate  the  strong  selectivity  of  the  associated  active  chlorine  species.  In  this  study,  we 
showed  varied  promoting  effects  from  bromide  and  chloride  ions  on  the  photolysis, 





















































without  an  initial  pH  adjustment  (pH0=6.0±0.5,  pHf=5.8±0.5,  Figure  58  and  52%  in  acidic 
solution  (Figure  59),  showing  limited  efficiency  of  UV/PS/Fe2+  for  the  removal  of  this 
compound, consistent with its reactivity with hydroxyl radical and sulfate radical (as shown in 
Table  40).  In  fact,  there  has  been  several  reported  studies  on  the  contaminant‐specific 
scavenging  effect  of  halides  (Westerhoff  et  al.  2004;  Echigo  and Minear  2006; Heeb  et  al. 
2014).  The  two  strong  electron withdrawing  functional  groups  for NBA  probably  limited  its 








































































This  study  evaluated  the  effects  of  bromide  on  the  removal  rates  of  organic  compounds 
(benzophenone‐4, atrazine, ampicillin, nitrobenzene and nitrobenzoic acid) by AOPs, especially 
UV/PS/Fe2+.  




‐ NB  was  the  only  compound  studied  to  be  positively  affected  by  the  presence  of 
bromide  ions.  Similar  results  were  observed  by  the  treatment  of  NB  in  chloride 
containing waters. No  such  influence was observed  for  the  treatment of  substituted 
nitrobenzene  (i.e.,  NBA).  The  specific  behavior  shown  for  NB  requires  further 
investigation  in  order  to  better  understand  the  mechanism  that  governs  its 
degradation.  
‐ The  study  demonstrated  the  different  reactivity  of  organic  compounds  toward 


















































mg  L‐1  of  Fe2+  and  5 mg  L‐1  of    H2O2  at  pH=2.8±0.1).  50%  of  the  initial  content  of 
atrazine could be removed within 120 minutes of reaction.  
 The combined contribution of  the photolysis  together with  the higher production of 
HO∙  due  to  the  shortest wavelength  of  irradiation  (254  nm),  allowed  a  significantly 
enhanced atrazine removal when treating the solution with UV‐C photo‐Fenton. Under 
the  experimental  conditions of  this  study  (1 mg  L‐1 of  Fe2+  and  1 mg  L‐1 of H2O2  at 
pH=2.8±0.1)  almost  the  100%  of  atrazine  was  removed  alter  only  20  minutes  of 











 Chelates of EDTA and NTA  showed great  catalytic activity and  significant amount of 
SMX could be removed with minimal addition of chelating agent.  
 Oxalic  acid has  to be  added  in high  concentration  to  reach  good  efficiency  for  iron 
chelation. Fe(III)‐OA did not show anyway important catalytic activity. 

















 By combining photochemical and oxidative  stresses,  the chelate decomposition with 
subsequent  iron  release was  unavoidable.    Thus,  by  adding  H2O2  the  iron  chelates 
content  gradually  decreased  since  the  beginning  of  the  irradiation.  Temperature 
control promoted the extension of the chelates lifetime (from 60% of reduction to 42% 
in two hours turning the temperature down 20 °C).  
 A  direct  proportional  correlation  between  the  hydrogen  peroxide  dose  and  the 
destruction of Fe(III)‐NTA could be identified.  
 Emission spectrum of the lamps employed for irradiation influences the stability of the 
chelates.  UV‐C  lamps  were  identified  as  the  most  unfavorable  for  applications  in 
photo‐Fenton  like  at  neutral  pH  catalyzed  by  iron  chelates.  More  than  90%  of 
reduction  in  chelates  content was,  in  fact,  registered after only 30 minutes of UV‐C 
irradiation by adding 0.59 mM H2O2. In spite of that, 55% and 67% of reduction of the 
chelates  available  for  the  reaction was  registered  after  two hours under  irradiation 
with UV‐A  and Xe  lamps by  adding 0.59 mM H2O2. The wider  range of Xenon  lamp 
emission  wavelength  than  UV‐A  lamps  was  responsible  of  the  higher  instability 
produced in the chelates solution during the exposure.  




 High content of competing  ions can drastically reduce  the efficiency of  the chelation 
process resulting in a minor amount of catalyst available for the reaction.  












 Under  UV‐A  irradiation  and  the  experimental  parameters  set  for  this  study, 
UV‐A/PS/FeNTA  demonstrated  to  be  not  suitable  for  recalcitrant  contaminant 
removal.  
From Chapter 8 it can be pointed out as: 





experimental  condition  adopted,  their  removal  was  significantly  reduced  when  in 
presence of Br‐.  
 BZ4 and NBA, which  showed a higher  recalcitrant behavior under  the  radical attack, 
also suffered  the  inhibition operated by  the presence of bromide. NBA,  in particular 
exhibited an almost null removal in bromide containing water.  
 NB  removal  resulted  enhanced when  treated  in  bromide  containing water.  Similar 
results were observed by the treatment of NB in chloride containing waters.  
 No  such  influence was observed  for  the  treatment of  substituted nitrobenzene  (i.e., 




From  the  results  obtained  by  the  study  presented  in  Chapter  7  derivate  the  main 
recommendation for further  investigation on the applicability of chelate based Photo‐Fenton 
like  at  neutral  pH.  In  fact,  since  the  influence  of  the  treating  water  quality  was  clearly 
demonstrated,  it would be  important to carry out additional testes  in order to make possible 
an approximated prediction of  the efficiency achievable when  knowing  the  characteristic of 
treating effluent. 
Moreover, even  though  iron chelate dosage did not allow an  improvement of SMX  removal, 
the  results showed Chapter 7 cannot be considered sufficient  to exclude  the possibility  that 
this  strategy could be  successful  in  improving  the efficiency of  the process. At  this purpose, 
further  investigation would be required  to  find out the optimum scheme of dosage to reach 
the  combined  effect  of  extending  the  lifetime  of  the  chelate  and  enhance  the  target 
compound removal.  
Regarding  the  possibility  of  persulfate  activation  by  iron  chelate,  in  this  study  the  results 
obtained were  completely  unsatisfactory.  However,  the  low  concentration  of  the  reagents 
adopted were probably not enough to ensure the proper persulfate decomposition.   Also the 
possibility  to  combine  the  process with UV‐C  irradiation  should  be  better  evaluated.  It  has 
been,  in  fact  demonstrated  as UV‐C might  be  avoided  in  order  to  keep  longer  the  chelate 






Finally, Mn2+_mediated  Photo‐Fenton  like  catalyzed  by  Fe(III)‐NTA  appeared  promising  for 
improving the process. Higher initial kinetic was exhibited by SMX removal when adding Mn2+. 
However,  the  global  efficiency  exhibited  after 120 minutes did not  keep  this  improvement. 
Nevertheless, only one ratio Mn:Fe has been tested in this study. Other combination might be 
tested in order to evaluate the possibility of increase the extra efficiency. 
Verify  the  suitability of  the process when  treating  streams characterized by  the presence of 
pollutant  in  more  realistic  concentrations  also  represent  an  important  step  for  future 
investigation.  
From  Chapter  8,  some  additional  study  could  be  also  carried  out  in  order,  for  example  to 
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han  ganado  acceso  a  recursos  de  agua  potable,  884  millones  aún  no  disponen  de  los 
adecuados recursos hídricos (WHO/UNICEF, 2014). Esta disparidad en la accesibilidad es varía 
según se trate de ciudades o de zonas rurales, donde este problema es más evidente. 
El difícil escenario de accesibilidad a  los  recursos hídricos se agrava por  fenómenos como  la 











(EDAR)  juegan  en  este  caso  un  papel  fundamental  para  reducir  la  amenaza  de  contacto 
humano  con  aguas  contaminadas  (Meneses  2010).  Los  afluentes  a  las  EDAR  pueden  tener 
características muy variables por  lo que una definición univoca de un plan de tratamiento no 
es posible. En consequencia, debido al inadecuado  plan de tratamiento de algunas EDAR para 
hacer  frente a determinadas características de contaminación,  éstas  representan una de  las 
principales fuentes de contaminación de los cuerpos hídricos (Glassmeyer et al. 2005; Clara et 
al. 2005). En efecto, muchos contaminantes no pueden ser eliminados a través de procesos de 
tratamiento  convencionales  (Ginebreda  et  al.  2010;  Teijon  et  al.  2010).  Existe  una  clase  de 
contaminantes identificada como contaminantes emergentes (CE) para los cuales se necesitan 
tratamientos  específicos  de  degradación.  Entre  estos  contaminantes  se  encuentran, 
medicamentos,  hormonas,  productos  de  cuidado  personal,  destructores  endocrinos  etc.    A 
pesar  de  que  estos  contaminantes  se  detectan  en  concentraciones  muy  pequeñas,  la 
preocupación está relacionada  con sus propiedades de persistencia y bioacumulación (Kim et 
al. 2007; Hernando et al. 2007; Richardson 2008). Una posible solución a este problema pasa 







































Entre  estos,  Fenton  y  foto‐Fenton  representan  tratamientos  que  han  sido  largamente 
estudiados y identificados como buenas tecnologías para la eliminación de contaminantes. Con 
el  tiempo,  la  utilización  de  Fenton  y  foto‐Fenton  se  ha  visto  limitada  por  una  serie  de 














En  esta  tesis  se  busca  la  posible  aplicación  de  foto‐Fenton  like  a  pH  neutro  catalizado  por 
quelados de hierro en condiciones de pH cercano a  la neutralidad. También se presentan  los 











pH  neutro.  La  identificación  del  ratio  molar  L:Fe  más  adecuada  para  asegurar  la 
completa  quelacion  del  contenido  de  hierro  en  solución  para  cada  uno  de  los 
compuestos  quelantes  utilizados  (EDTA,  NTA,  acido  oxálico  y  acido  tartárico). 
Finalmente  la  evaluación  de  la  eficacia  de  estos  catalizadores  en  la  degradación  de 
sulfametoxazol (SMX) por medio de foto‐Fenton like a pH próximo a la neutralidad y la 
identificación del más adecuado para la aplicación. 
 Conseguir un conocimiento detallado de  la estabilidad del quelado de hierro  (Fe(III)‐
NTA).  Para  lo  cual  se  estudiara  la  estabilidad  de  los  quelados  bajo  estrés  térmico, 
oxidativo y foto químico. 
 La evaluación de  la eficiencia de  tratamiento alcanzable  con el  tratamiento de  foto‐
Fenton  like  catalizado  por  Fe  (III)‐NTA  aplicado  a  diferentes  matrices  acuosas.  El 
estudio de la influencia sobre el proceso operada por los parámetros característicos de 
la cualidad del agua. 
 La  identificación  de  posibles  estrategias  para  la  optimización  del  proceso  en  vías  a 
reducir  la  influencia  de  la  composición  del  agua  sobre  las  eficiencias  de  proceso. 
Diferentes estrategias para promover  la degradación del SMX han  sido consideradas 
















Formula química  C8H14ClN5 Formula química C10H11N3O3S 
Estructura química  Estructura química 
Masa molar  215.68 g/mol Masa molar 253.28 g/mol 
Numero CAS  1912‐24‐9 Numero CAS 723‐46‐6 
Los  agentes  quelantes  usados  en  este  estudio  son:  ácido  nitrilotriacetico  (NTA, Alfa Aesar), 
ácido etilendiammintetraacetico (EDTA, Panreac), ácido oxálico en forma hidratada (Panreac), 








Masa molar  191.12 g/mol Masa molar  292.24 g/mol 
Numero CAS  139‐13‐9 Numero CAS  60‐00‐4 
Acido oxálico  DL‐acido tartárico 




Masa molar  126.07 g/mol Masa molar  150.09 g/mol 



































El  reactor  foto‐químico utilizado para  la  irradiación de  la  solución  con  luz UV‐C es del  todo 
parecido al reactor foto‐químico de luz UV‐A. La única diferencia reside en el tipo de lámparas 






















































para  los  tres  experimentos,  5  mg  L‐1    de  H2O2  fueron  también  añadidos.  La  mayor 
concentración de hierro añadido en el caso de UV‐A foto‐Fenton se debe a la consideración del 
efecto añadido de fotolisis en el caso de UV‐C foto‐Fenton. 
Los  resultados  más  significativos  en  término  de  eliminación  de  atrazina  se  indican    a 
continuación. En el caso de Fenton solo se pudo alcanzar un 20% de degradación de atrazina 
(Figura  5). Una mayor  velocidad  de  reacción  se  pudo observar  en  los primeros minutos  de 
reacción después de los cuales esta se redujo drásticamente así como el consumo de peróxido 
de hidrogeno. La mínima cantidad de catalizador disponible para la reacción de Fenton puede 













Fe2+  por  efecto  de  la  irradiación  permitió  alcanzar  eficiencias  mayores  de  degradación. 
Después  de  120  minutos  de  reacción,  cuando  ya  no  había  oxidante  disponible  para  la 
producción de  radicales, se consiguió alcanzar 60% de degradación de atrazina  (Figura 6). El 






de  degradación  de  atrazina  se  vió  significativamente  promovido  y  se  alcanzó  la  completa 
degradación del compuesto modelo después de tan solo 20 minutos. Este resultado se puede 
explicar  teniendo  en  cuenta  la  mayor  contribución  en  término  de  producción  de  radical 
hidroxilo  y  a  la  más  adecuada  longitud  de  onda  de  emisión  de  la  radiación  luminosa. 
Adicionalmente,  la  contribución  en  término de  fotolisis para  la  desaparición  de  atrazina  no 

















































































de contenido orgánico de  la solución a  lo  largo del proceso, solo el 18% pudo ser alcanzado 
aplicando irradiación UV‐A y 40% de mineralización se obtuvo aplicando radiación UV‐C. 
Finalmente,  tras  un  estudio  de  costes  teniendo  en  cuenta  las  eficiencias  de  tratamiento 







cercanos a  la neutralidad del proceso de  foto‐Fenton  like catalizado por quelados de hierro. 
Con  esta  finalidad,  la  idoneidad  por  la  aplicación  de  cuatro  diferentes  agentes  quelantes 
(EDTA, NTA,  acido  oxálico  y  acido  tartárico)  ha  sido  evaluada.  El  sulfametoxazole  se  utilizó 
como compuesto modelo para  la evaluación de  la actividad  fotocatalítica de  los compuestos 
quelantes en  la producción de radicales hidroxilos. Los experimentos se  llevaron a cabo bajo 
irradiación    UV‐A  con  el  utilizo  de  5 mg  L‐1  en  forma  quelada,  10 mg  L‐1  de  H2O2  para  la 
degradación de 20 mg L‐1 de SMX. 
El primer resultado  importante de este estudio se obtuvo tras un análisis de  la búsqueda del 
ratio  molar  óptimo  L:Fe  para  obtener  la  completa  quelacion  del  contenido  en  hierro  en 

















































































































NTA,    permitieron  alcanzar  porcentajes  de  degradación  incluso mayores  (83%)  aunque  en 
tiempos de reacción ligeramente superiores a los requeridos por el uso de EDTA como agente 
quelante. Por otro lado, el uso de NTA como agente quelante del hierro se demostró ventajoso 
por  la  posibilidad  de  alcanzar  cinéticas  de  degradación  del  SMX mayores  en  los  primeros 
minutos de  la reacción.   Adoptando quelados Fe(III)‐OA, el 66% de eliminación de SMX pudo 
ser  obtenido  solo  después  de  150 minutos  de  reacción.  El  elevando  contenido  de  agente 
quelante utilizado por alcanzar  la completa quelación de hierro no fue suficiente a promover 
una  cinética  comparable  a  la  obtenida  utilizando  quelados  de  EDTA  y NTA.  Finalmente,  los 
resultados  experimentales  también  pusieron  en  evidencia  como  los  quelados  de  acido 







Hay otros  resultados muy  importantes que  conviene  comentar  y que  son  apreciables  en  la 
Figura  9(b).  Respecto  a  la  estabilidad  de  los  quelados  a  lo  largo  de  la  oxidación,  se  pudo 
observar cómo, excepto en el caso de Fe(III)‐OA,  los quelados de hierro son estables durante 
los  primero  45 minutos  de  reacción.  Posteriormente,  una  gradual  perdida  en  contenido  de 
hierro pudo ser observada. En el caso del ácido oxálico, ya desde el principio de la reacción se 
pudo  observar  una  reducción  gradual  en  contenido  de  hierro  evidenciando  la  menor 
estabilidad de estos respecto a los de EDTA y NTA.  
Otro  resultado  destacable  está  relacionado  con  la  posibilidad  de  mayor  porcentaje  de 







































H2O2 (EDTA) Fetot (EDTA) Fetot (NTA) Fetot (TA)





EDTA,  un  ratio molar de  1:1  L:Fe, prácticamente  conduce  al  100 %  de quelacion. De  todas 







quelación,  en  el  caso  de NTA  y  EDTA,  la  reducción  de  los  ratio molares  determinaron  una 




ratio  molar  de  quelación  TA:Fe  a  1:1  como  indicado  por  estudio  de  literatura  (Sun  and 
Pignatello 1992) se pudo observar que el efecto secuestrante no pudo ser igualmente limitado 
y  así  como  observado  anteriormente,  la  completa  desaparición  del  H2O2  fue  apreciada 
inmediatamente en los primeros minutos.  
Desde el punto de vista de la actividad catalítica, estos resultados evidenciaron que el NTA es 
el  compuesto  quelante  más  indicado  para  la  aplicación  de  entre  los  agentes  quelantes 
considerados  en  este  estudio.  Teniendo  en  cuenta  la mayor  biodegradabilidad  y  la menor 
toxicidad del NTA respecto al EDTA, se refuerza su  idoneidad. La mayor  idoneidad respecto a 
los  otros  agentes  quelantes  utilizados,  también  fue  evaluado  desde  un  punto  de  vista 




























EDTA: Fe 1.5:1 NTA: Fe 1.5:1 TA: Fe 10:1 OA: Fe 20:1



















se traduce en un  instrumento útil para  la previsión de  la durabilidad de  los quelados y como 
consecuencia de la actividad catalítica esperable.  
La estabilidad de  los quelados ha sido evaluada bajo estrés térmico, oxidativo y fotoquímico. 
Para  esto,  la  estabilidad  de  la  solución  de  quelados  ha  sido monitoreada  bajo  diferentes 
condiciones  de  temperatura,  bajo  la  aplicación  de  diferentes  dosis  de H2O2 y  también  bajo 
irradiación realizada por medio de diferentes fuentes (lámparas UV‐A, UV‐C y Xenón). 
Los  resultados experimentales demostraron que  la  temperatura por  sí  solo no determina  la 
aparición  de  fenómenos  de  inestabilidad  de  los  quelados.  También  se  ha  demostrado  que 
durante los 9 días en el que la solución ha sido monitoreada, ningún cambio en el contenido de 






































































temperatura  de  la  solución  los  efectos  debido  a  la  irradiación  podían  ser  reducidos.  En 
particular, cuando la temperatura se mantuvo entre 10 y 15 °C, no se registró ninguna pérdida 
de  hierro,  lo  que  constituye  una  demostración  de  que  los  quelados  de  hierro  no  subieron 
ninguna descomposición en las dos horas en las que se monitoreo la solución. Pero cuando la 
temperatura de la solución se mantuvo constante entre los valores de 20‐25°C, se apreció una 
gradual  perdida  de  hierro  que  empezó  a  tener  lugar  a  los  60  minutos  de  irradiación. 
Finalmente,  controlando  la  temperatura de  la  solución  a  valores de 30°C,  la  ruptura de  los 






























































































































































pH  5.3  7.5 7.4 ± 0.02 7.9 
NPOC (mg L‐1)  «1  3.7± 2.9 7.2 ± 1.7 1.6± 0.7 
IC (mg L‐1)  «1  31.6± 4.1 78.7 ± 5.1 35.5± 0.6 
TN (mg L‐1)  «1  1.8± 0.6 22.7 ± 15.1 22.4± 0.4 
Na+ (mg L‐1)  «1  66.7 ± 40.1 392.2 ± 35.7 41.3 ± 9.5 
NH4
+ (mg L‐1)  «1  <LOD 20.1 ± 28.5 <LOD 
K+ (mg L‐1)  «1  11.9 ± 6.6 22.9 ± 0.4 1.4 ± 1.4 
Ca2+ (mg L‐1)  «1  35.7 ± 6.9 71.5 ± 11.2 55.9 ± 0.9 
Mg2+ (mg L‐1)  «1  16.2 ± 5.1 59.7 ± 8.5 66.4 ± 2.7 
Alcalinidad (mgCaCO3 L
































un  fenómeno  de  competición  para  la  formación  de  complejos  con  el  NTA.  Aunque  las 
constante  de  estabilidad  de  los  quelados  Fe(III))‐NTA  sean mayores  de  las  de  los  quelados 











La degradación de SMX en  las matrices  reales obtenida aplicando el proceso de  foto‐Fenton 
con  las  concentraciones  iniciales  de  hierro  así  definidas  se  encuentran  representadas  en  la 
Figura 16. 
Tal como se esperaba, el mayor porcentaje de SMX   eliminado correspondió al agua Milli‐q, 
mientras  los porcentaje de degradaciónes  registrados por  tratamiento en  las otras matrices 
fueron  particularmente reducidos. El 50% de degradación fue obtenido en TW y HW mientras 
en WW no fue posible alcanzar eficiencias superiores a 30%. La menor eficiencia registrada en 
la degradación de  SMX en  las matrices  reales  se debe  al mayor  contenido en  carbonatos  y 
materia orgánica, que actúan como secuestrantes de  los radicales, reduciendo así  la cantidad 
disponible para la oxidación del SMX. En las dos matrices en las que no fue posible alcanzar la 
quelación  del  contenido  total  de  hierro,  no  se  observó  perdida  de  hierro  durante  los  120 
minutos de  reacción. En este caso,  la menor concentración en quelados, catalizadores de  la 




en  TW  la  perdida  de  hierro  tuvo  lugar  a  partir    de  los  20 minutos  de  reacción.  El mayor 
contenido en iones de calcio y magnesio en este caso, pudo determinar el establecimiento de 
unas  condiciones  menos  favorables  para  la  estabilidad  de  los  quelados,  favoreciendo 















































































en  términos  de  degradación  de  SMX.  Un  diferente  esquema  de  dosificación  podría, 
probablemente, permitir degradaciones mayores. 
También  se  adoptaron  otras  estrategias  para  la  degradación  de  SMX  en  agua Milli‐Q.  La 
degradación  adicional  debida  a  la  adición  de  iones  de Mn2+  fue  evaluada.  Li  et  al.  (2016) 
demostraron  que  la  mediación  de  Mn2+  promueve  la  producción  de  radicales  O2∙
−  con 
consiguiente mejora de las eficiencias de degradación (Li et al. 2016). Además, el peróxido de 
hidrogeno  fue  sustituido  por  persulfato  S2O8
2‐ para  promover  su  activación  por medio  de 





Los  resultados mostraron  como,  aunque  en  los  experimentos  con  y  sin  adición de Mn2+,  el 







El  capítulo experimental  final de  la  tesis doctoral  se dedica  a  la discusión de  los  resultados 
obtenidos de un estudio llevado a cabo en la Universidad de Cincinnati, bajo la supervisión del 
Prof. Dionisyou.  
El objetivo de este estudio era  la determinación de  los efectos que  la presencia de bromatos 
determina en la degradación de contaminantes orgánicos por aplicación del proceso de UV/PS 
































se  vio  inhibida  por  la  presencia  de  Br‐  (Figura  18).  Este  efecto  se  debe  a  un  efecto  de 
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reiteran  la  evidencia  que  la  composición  de  la  solución  de  tratamiento  puede 


































Las  conclusiones más  importantes  que  pueden  ser  deducidas  desde  esta  tesis,  pueden  ser 
resumidas como sigue: 




 El  control  de  temperatura  de  los  quelados  de  hierro  puede  representar  una 
herramienta  importante para extender  la vida útil de  los complejos de hierro cuando 
son expuestos a estrés oxidativo  fotoquímico durante el tratamiento.  
 Una correlación de tipo  linear existe entre  la concentración de oxidante utilizado y  la 
pérdida de hierro exhibida. 




 Elevados  valores  de  alcalinidad  y  COT  se  traducen  en  una  menor  eficiencia  de 
degradación del contaminante SMX debido al  secuestro de los radicales hidroxilos. 
 La dosificación del hierro permitió extender  la vida útil de  los quelados, pero en  las 
condiciones  experimentales  consideradas    no  produjo  una  eliminación  adicional  del 
SMX. 
 La  adición  de  Mn2+  para  favorecer  la  producción  de  radicales  O2∙−  se  demostró 
prometedora para mejorar  la  cinética de  la degradación aunque, en  las  condiciones 
experimentales adoptadas, no pudo conseguirse una mayor degradación del SMX. 
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